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[CF3SO3]-  
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N  




Ph2Py : 2,6-diphénylpyridine. C17H13N N
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+ N
Ph3P PPh3  





THF : tétrahydrofurane C4H8O 
O  
TOF : Turn Over Frequency ou fréquence de rotation (h-1). 
Exprime le nombre de moles de substrat converti par mole catalyseur présent et par heure. 
quantité de substrat consommé (mol)  
TOF = 
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La réaction d’hydroformylation, également appelée synthèse oxo, consiste en l’addition 
d’hydrogène H2 et de monoxyde de carbone CO sur une double liaison C=C pour créer une 
fonction aldéhyde CHO. Cette fonctionnalisation revêt une importance particulière en chimie 
car elle permet, d’une part, l’allongement de la chaîne carbonée d’une unité et, d’autre part, 
elle mène à l’obtention d’aldéhydes qui constituent des synthons particulièrement intéressants 
du fait de leur réactivité. Une application majeure des aldéhydes obtenus industriellement par 
hydrofomylation reste la préparation d’alcools qui trouvent de multiples débouchés selon la 
longueur de leur chaîne carbonée. En effet, les alcools à chaîne courte (C3-C4) sont 
généralement employés dans la préparation d’esters, utilisés comme solvants, ceux de 
longueur de chaîne moyenne (C5-C12) sont impliqués dans la formation de phtalates, 
composés essentiels à la souplesse des matériaux plastiques, et les alcools à longue chaîne 
(C13-C17) servent de point de départ à une grande partie des tensioactifs usuels. 
 
Sur le plan industriel, la préparation des aldéhydes s’effectue de façon catalytique au 
départ d’un alcène et en présence d’un métal de transition (fig.1) parmi lesquels le cobalt et le 











Figure 1 : La réaction d’hydroformylation catalytique. 
 
Le cobalt, qui est à l’origine du procédé d’hydroformylation en 1938, transforme la 
plupart des alcènes en leurs aldéhydes correspondants avec des sélectivités certes modestes 
mais reste encore employé de nos jours pour l’obtention d’aldéhydes à chaînes moyennes et 
longues. Ce catalyseur se montre robuste vis-à-vis des conditions catalytiques et de la pureté 
des réactifs. Toutefois, il requiert des conditions élevées de température et de pression, ce qui 
rend les procédés existants grands consommateurs d’énergie, et la récupération du catalyseur 
nécessite des étapes de traitements chimiques assez lourdes. 
Le rhodium, majoritairement exploité de nos jours, transforme efficacement et 
sélectivement les alcènes légers en aldéhydes linéaires, dans des conditions modérées, et peut 
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atteindre une activité 1000 fois supérieure à celle du cobalt. Son application principale 
concerne la transformation du propène en butanal, qui représente plus des ¾ du marché des 
produits oxo. En revanche, dès l’instant où la chaîne carbonée dépasse 6 atomes de carbone, 
la température nécessaire à la réaction augmente, ce qui conduit à une désactivation plus ou 
moins rapide des catalyseurs au rhodium. De plus, ce métal reste très sensible aux polluants 
catalytiques, en particulier à la présence de soufre dans les réactifs, et se montre inactif sur les 
doubles liaisons internes dans la plupart des cas.  
 
La récupération du métal en fin de catalyse reste une préoccupation majeure dans les 
procédés industriels et a été particulièrement étudiée dans le cas du rhodium, du fait de son 
coût élevé. Les systèmes biphasiques dans lesquels le catalyseur peut être solubilisé et 
véhiculé par une phase où les produits de réaction ne sont pas retenus ont apporté une solution 
efficace à ce problème. Notamment, l’utilisation d’une phase aqueuse, en association avec des 
ligands hydrosolubles, permet d’atteindre des niveaux de fuites de métal très faibles tout en 
conservant une activité intéressante, tant que les réactifs montrent une solubilité suffisante 
dans l’eau. Les exemples de tels systèmes impliquant des catalyseurs au cobalt restent peu 
nombreux et aucun n’a trouvé de réelle application pour la production d’aldéhydes à grande 
échelle. Pourtant, la polyvalence et la capacité isomérisante du cobalt, si des procédés 
modernes pouvaient être mis en œuvre dans des conditions accessibles et avec un recyclage 
aisé du catalyseur, permettraient la synthèse de toute une série d’aldéhydes à partir de 
matières premières aisément disponibles et bon marché.  
 
Dans cette optique, les liquides ioniques offrent une solution intéressante et ont prouvé 
qu’ils pouvaient intervenir dans de nombreux systèmes catalytiques, maintenir une activité 
conséquente et résoudre le problème de recyclage du catalyseur par une opération aussi 
simple que la décantation. L’Institut Français du Pétrole a fait l’expérience de ces milieux en 
catalyse biphasique depuis de nombreuses années et notamment au départ d’alcènes, dans la 
métathèse, l’oligomérisation ou encore l’hydroformylation au rhodium.  
L’observation qu’un système {Cobalt/Base de Lewis/Liquide Ionique} permet d’effectuer 
la réaction d’hydroformylation dans des conditions relativement douces, tout en amenant une 
bonne récupération du catalyseur, a conduit l’IFP à s’intéresser au mode de fonctionnement 
de ce système, en vue de son développement.  
La collaboration établie avec le Laboratoire de Catalyse, Chimie Fine et Polymères de 
l’Institut National Polytechnique de Toulouse a eu pour objet d’observer, essentiellement par 
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infrarouge, le comportement du cobalt dans l’ensemble du système biphasique, tant pour 
comprendre la chimie complexe intervenant dans les deux phases que pour se positionner sur 
l’optimisation du recyclage du catalyseur. 
 
Dans ce travail, nous ferons tout d’abord le point sur les connaissances actuelles relatives 
à l’hydroformylation catalytique au cobalt ainsi que sur la chimie de coordination des 
complexes du cobalt ayant trait au système catalytique étudié. Nous présenterons également 
les principales caractéristiques des liquides ioniques et leur implication en tant que solvants de 
la réaction d’hydroformylation. 
Dans un second chapitre, nous présenterons le système catalytique que nous avons étudié 
et les objectifs de notre étude, ainsi que le cheminement adopté pour y répondre. 
Dans le chapitre III, les résultats obtenus lors de l’hydroformylation de l’hex-1-ène en 
présence d’un système {Cobalt/Pyridine/Liquide Ionique} nous permettront d’illustrer les 
tendances essentielles de cette catalyse, déjà observées par l’IFP. 
Dans le quatrième chapitre nous nous intéresserons, de façon détaillée, aux observations 
infrarouge ayant permis de déterminer l’origine de l’activité catalytique et les mécanismes 
conduisant à la formation de l’espèce active.  
Le cinquième chapitre décrira la mise en évidence des équilibres impliqués dans le 
processus de recyclage du catalyseur en fin de réaction et leur évolution en fonction des 
conditions opératoires. 
Une place particulière sera accordée, dans le sixième chapitre, à la sommation des 
données recueillies afin d’effectuer un bilan des équilibres d’oxydo-réduction mis en jeu et de 
retracer l’enchaînement des étapes intervenant lors de la catalyse. 
Enfin, nous récapitulerons les informations essentielles pouvant être tirées de cette étude 
et nous aborderons les perspectives qui en découlent, avant de présenter les détails 
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I.1. Le mécanisme de l’hydroformylation catalytique au cobalt 
 
La découverte de la réaction d'hydroformylation est attribuée à Otto Roelen de la société 
RuhrChemie, le 26 juillet 1938, alors qu’il s’intéressait au recyclage de l’éthylène dans la 
réaction de Fischer-Tropsch. Le système catalytique utilisé contenait du cobalt et du thorium 
déposés sur kieselguhr. De façon surprenante, ce recyclage n’a pas permis d’améliorer la 
production d’alcanes, mais a conduit à la formation de propanal. Roelen se focalisa alors sur 
cette réaction qui menait à l’obtention d’un aldéhyde, directement à partir d’un alcène. Dès le 
début de ses travaux, il émit l’hypothèse que l’espèce carbonyle du cobalt responsable de 
l’hydroformylation devait être l’hydrure [HCo(CO)4].1-3123 
 
A la suite de cette intuition, plusieurs groupes se sont intéressés à la compréhension du 
mécanisme de cette réaction. Leurs différents travaux ont mis en évidence la formation de cet 
hydrure dans les conditions de la catalyse, en milieu homogène liquide, et les avancées 
successives de ces groupes ont permis de confirmer le postulat de Roelen.4-845678 
 
En 1961, Heck et Breslow ont proposé le cycle catalytique qui fait encore référence 
aujourd’hui.9 Le point de départ de ce cycle est l’espèce catalytique [HCo(CO)3], qui se 
trouve en pré-équilibre avec [HCo(CO)4] par dissociation d’un ligand CO. Il a été tout 
d’abord décrit pour des complexes carbonyle non modifiés, c'est-à-dire ne comportant que des 
ligands CO, mais est également applicable dans le cas de complexes substitués.  
 





























































Cycle conduisant à l'obtention
 de l'aldéhyde linéaire
Cycle conduisant à l'obtention
 de l'aldéhyde ramifié
Figure 2 : Cycle catalytique d’hydroformylation au cobalt. 
 
Le mécanisme de cette réaction passe par plusieurs étapes élémentaires qui sont : 
 
(1) : la réaction du précurseur dimère [Co2(CO)8] avec H2 pour former l’espèce hydruro-
carbonyle [HCo(CO)4] à 18e- ; 
(2) : la dissociation d’un ligand CO qui libère un site de coordination et forme 
[HCo(CO)3] à 16e- ; 
(3), (3’) : la coordination de l’alcène par sa double liaison avec formation d'un complexe à 
18e- ; 
(4), (4’): la cis-migration-1,2 de l’hydrogène sur la C=C coordonnée conduisant à un 
complexe alkylcobalt à 16e- ; 
(5), (5’) : la coordination d’un ligand carbonyle (18e-) ; 
(6), (6’) : la cis-migration-1,1 du groupe alkyle pour former une espèce acylcobalt 
carbonyle à 16e- ; 
(7), (7’) : l’addition oxydante de H2 suivie de l’élimination réductrice conduisant à la 
libération de l’aldéhyde et à la régénération de l’hydrurocarbonyle [HCo(CO)3] à 
16e-. 
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La figure 2 illustre la réaction engageant un alcène à double liaison terminale, ainsi que 
les deux cas possibles qui résultent du transfert de l’hydrure à la double liaison. Les aldéhydes 
de type ramifié découlent du cycle représenté à droite dans lequel la cis-migration-1,2 de 
l’hydrogène sur la double liaison C=C aboutit à une espèce alkyle coordonnée au cobalt par le 
carbone 2. Cette étape qui régit la régiosélectivité peut être influencée par la nature des 
ligands sur le métal, que ce soit par leurs effets électroniques ou stériques. La structure 
linéaire ou ramifiée des produits obtenus, exprimée généralement par le rapport n/iso, est un 
facteur important au niveau du procédé puisque les utilisations possibles ne sont pas les 
mêmes qu’il s’agisse des produits linéaires ou ramifiés. 
 
Même si cette réaction d’hydroformylation a été largement appliquée au niveau industriel, 
la compréhension de son mécanisme s’est étalée sur plusieurs décennies, en suivant 
l’évolution des techniques d’analyse, et prête encore à discussion. Les premières études sur ce 
mécanisme ont été suivies par infrarouge alors que la RMN n’avait pas, dans les laboratoires, 
le succès qu’on lui connaît aujourd’hui. La caractérisation de certains intermédiaires a été 
rendue possible par l’étude de l’hydroformylation dans les conditions stœchiométriques, ce 
qui a également conduit à des propositions alternatives pour le mécanisme catalytique.  
 
Les points essentiels pour la compréhension de ce mécanisme restent la formation de 




I.1.1. Génération de l’espèce active [HCo(CO)3] 
 
Dans les procédés d'hydroformylation, la formation des espèces carbonyle peut se faire à 
partir d'une grande variété de sels de cobalt. Le plus souvent, il s’agit de l’oxyde Co2O3, du 
carbonate CoCO3 ou encore des carboxylates Co(RCOO)2, ce qui implique des conditions 
dures de température et de pression, nécessaires à leur réduction. Sous pression de H2/CO, ces 
sels sont convertis en [Co2(CO)8] et [HCo(CO)4]. Ce type de préparation a fait très tôt l'objet 
de brevets, mais il faut observer que les auteurs utilisent une petite quantité de dicobalt 
octacarbonyle pour initier la réaction.10 
Cette méthode a été modifiée par l'ajout de bases de Lewis, de type pyridine, et ces 
additifs ont montré un effet promoteur sur la formation des complexes carbonyle du cobalt.11 
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Là encore, [Co2(CO)8] est utilisé comme initiateur. C’est le mélange [HCo(CO)4]/[Co2CO8] 
ainsi formé qui est ensuite introduit dans le réacteur pour effectuer l’hydroformylation des 
alcènes. 
 
Pour procéder à l'étude des mécanismes de l'hydroformylation, la source de cobalt 
carbonyle la plus employée reste le dimère [Co2(CO)8], au départ duquel la réaction peut 
s'opérer en milieu homogène, sans traitement préalable et pour des pressions généralement 
comprises entre 100 et 200 bar et des températures allant de 100 à 200°C.  
Dans les conditions de la catalyse, les espèces [HCo(CO)4] et [Co2(CO)8] sont 
constamment en équilibre (éq. 1).  
 
2 [HCo(CO)4][Co2(CO)8] + H2  
(Eq. 1) 
 
La formation de l'hydrure [HCo(CO)4], à partir du dimère et de dihydrogène, constitue la 
première étape dans la formation de l’espèce active et a fait l’objet de plusieurs études.5-9,12-19 
 
Les travaux de Mirbach ont montré qu’à 80°C, sous 45 bar de H2 et pour une pression 
partielle de CO comprise entre 10 et 60 bar, les concentrations de ces deux espèces se 
stabilisent au bout de 24 heures, avec 67% du cobalt introduit sous forme de [HCo(CO)4].12,13 
Cette activation de [Co2(CO)8] est considérée par ce même auteur comme cinétiquement 
déterminante dans l’hydroformylation. 
 
La vitesse de formation de l'hydrure apparaît être directement proportionnelle à la pression 
partielle de H2 et inversement proportionnelle à la pression partielle de CO, ce qui montre un 
effet inhibiteur du CO au niveau de ce mécanisme. 
Toutefois, il est connu que l'existence de [HCo(CO)4] nécessite une certaine pression 
partielle de CO, et ce d’autant que la température augmente. Cet effet de stabilisation du 
monoxyde de carbone sur l’hydrure a été clairement illustré lors de l’étude de l'équilibre 1 
dans le sens de formation du dimère, en plaçant une solution de [HCo(CO)4] à 25°C sous 100 
bar de H2 seul.14 Il apparaît que, en l'absence de CO, [HCo(CO)4] n'est pas stable et reforme 
[Co2(CO)8], qui lui même peut perdre des ligands carbonyle et former [Co4(CO)12]. Là 
encore, les auteurs voient s'établir un équilibre qui, même après 50 heures, laisse plus de 50% 
du cobalt sous la forme hydrure. La même expérience reproduite avec une faible pression 
I. Etude bibliographique 
 13
partielle de CO (0,1 bar) diminue la vitesse de reformation du dimère d'un facteur 50.  
 
Selon Ungváry et Markó, la réaction de [Co2(CO)8] avec H2 implique la formation initiale 
d'un dimère insaturé [Co2(CO)7], par déplacement d'un ligand CO, qui peut activer une 
molécule d’hydrogène et former deux espèces hydrures.15,16 
 












Pour ces auteurs, la dissociation d’un ligand CO (éq. 2) est rapide et la rupture en deux 
espèces monomères (éq. 4) l’est également. L’étape lente serait l’addition de H2 sur le dimère 
du cobalt (éq. 3). 
 
L’espèce considérée comme réellement active dans le cycle catalytique, c'est-à-dire 
capable de coordonner la double liaison et d’engendrer l’espèce alkyle, reste [HCo(CO)3]. 
Cette espèce sous-coordonnée n’est pas isolable comme telle, mais elle a été caractérisée par 
infrarouge en phase gazeuse, en matrice d’argon, quarante ans après la découverte de 
Roelen.17 Cette identification a été possible car les auteurs se penchaient sur le mécanisme de 
l’hydroformylation stoechiométrique et, dans ces conditions, les quantités de cobalt mises en 
jeu étaient importantes. [HCo(CO)3] est en équilibre avec [HCo(CO)4] par dissociation d’un 
ligand CO (éq. 5) et ce n’est que sous irradiation que Orchin et al. ont pu observer les bandes 
caractéristiques de cette espèce sous-coordonnée : νCO = 2025, 2018 et δCO = 485 cm-1. 
En présence d’une pression partielle de CO, comme dans les conditions de la catalyse, cet 
équilibre est fortement déplacé vers le complexe à 18e-. L’équation 5 retranscrit l’effet 
inhibiteur du CO sur la réaction d’hydroformylation et l’ordre –1 de PCO dans l’équation de 
vitesse globale. 
 
[HCo(CO)4] [HCo(CO)3] + CO (Eq. 5)
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Selon une étude théorique, il apparaît que la forme la plus stable de ce complexe hydrure 
insaturé est une bipyramide trigonale, dont le site de coordination vacant se situe dans le plan 
équatorial (fig. 3).18 Cette géométrie montre une relation directe avec les études ultérieures 








Figure 3 : Géométrie la plus stable pour [HCo(CO)3]. 
 
 
I.1.2. Etapes clés du cycle catalytique 
 
La première étape du cycle proprement dit (fig. 2 (3) et (3')) est la coordination de 
l’alcène au complexe insaturé à 16e-, suivie de la cis-migration-1,2 de l’hydrure sur la double 
liaison (fig. 2 (4) et (4')) pour former l’espèce alkyle.  
 
Une étude théorique récente évalue les niveaux d’énergie potentielle de chacun des 
intermédiaires du cycle.19 Ces travaux font ressortir les facteurs qui influent sur la 











































(a) : Coordination η2 de la double 
liaison sur le cobalt, 
parallèlement à l’axe H-Co-CO. 
(b) : Etat de transition.  
La liaison H-Co se rompt et la liaison 
H-C se crée. 
(c) : Complexe alkyle.  
La liaison agostique Co●●●H 
stabilise cette forme. 
Figure 4 : Coordination préférentielle de l’alcène sur le cobalt. 
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La coordination de l’alcène, ici le propène, à [HCo(CO)3] conduit à une espèce 
pentacoordonnée, qui peut donc adopter une géométrie de type bipyramide trigonale (BPT) ou 
pyramide à base carrée (PBC). D’après ces calculs théoriques, la double liaison se place 
préférentiellement en position équatoriale, parallèlement à l’axe H-Co-CO, d’un complexe de 
géométrie BPT (a). La migration de l’hydrure et la création d’une liaison métal-carbone (b) 
s’accompagnent d’une pseudo-rotation des ligands CO et le groupement alkyle occupe alors 
une position axiale (c). Cette forme est stabilisée par une liaison agostique Co●●●H-C occupant 
la position équatoriale vacante et impliquant un atome d’hydrogène de l’atome de carbone 3 
en β.  
 
Avec un alcène à chaîne plus longue et des ligands plus volumineux, on imagine bien 
comment les interactions stériques peuvent influer sur la stéréochimie des produits (fig. 5). 
Nous pouvons, par exemple, représenter un complexe du cobalt portant au moins un ligand 







Vers l'aldéhyde ramifié 















Figure 5 : Interactions stériques entre un ligand encombrant, de type phosphine,  
et un alcène à chaîne moyenne, l’hex-1-ène (L = CO, PR3). 
 
Nous voyons facilement que la forme de gauche, où la chaîne carbonée serait liée au 
cobalt par un carbone interne, crée une forte interaction entre le groupement alkyle et les 
substituants du ligand.  
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C’est également à ce stade que peut intervenir l’isomérisation de l’alcène, après qu’il se 
soit coordonné au métal. En effet, la cis-migration-1,2 de l’hydrogène (fig. 2 (4) et (4’)) est 

























(a) Vers le composé linéaire. (b) Vers le composé ramifié. 
Figure 6 : Isomérisation du but-1-ène en but-2-ène. 
 
Si, lors de la cis-migration, le transfert d’hydrure se fait sur le carbone 2 (a), la chaîne 
alkyle se lie au cobalt par le carbone 1 et, par β-H élimination, seul l’alcène de départ est 
reformé, avec la double liaison dans sa position initiale. En revanche, si l’hydrure est transféré 
sur le carbone 1 (b), alors l’étape d’élimination peut se faire avec un hydrogène porté par le 
carbone 3 et reformer la double liaison entre les atomes 2 et 3, ce qui conduit à l’obtention 
d’un isomère de l’alcène de départ.  
Cette tendance à l’isomérisation est très marquée pour les complexes du cobalt et présente 
l’avantage de pouvoir faire remonter une double liaison interne en bout de chaîne, permettant 
ainsi d’obtenir des aldéhydes terminaux à partir d’alcènes internes. 
 
Lors du cycle catalytique, il y a ensuite coordination d’une molécule de CO (fig. 2 (5) et 
(5')), rapidement suivie de la cis-migration-1,1 de l’alkyle sur un ligand CO (fig. 2 (6) et (6')) 
pour former l’espèce acyle. 
 
Le complexe acyle insaturé [RCH2CH2C(O)Co(CO)3] ainsi formé fait apparaître une 
interaction stabilisante entre un doublet de l’oxygène de la partie acyle et le métal par son site 
de coordination vacant (fig. 7). Cette coordination η2 a été définie par des calculs théoriques 
et sa présence a été plus récemment confirmée par infrarouge.20-2220,21,22 











Figure 7 : Coordination η2 stabilisante sur le complexe acyle insaturé à 16e-. 
 
Il a été envisagé que la rupture du complexe acyle (fig. 2 (7), (7')), libérant une molécule 
d’aldéhyde et régénérant ainsi l’espèce active, puisse être effectuée soit par H2, soit par 
[HCo(CO)4]. Dans la littérature, les avis sur cette question sont partagés. Lorsque Heck et 
Breslow ont proposé leur mécanisme, ils ont envisagé les deux cas, écartant l’intervention de 
[HCo(CO)4] qui aurait conduit à [Co2(CO)7] et qui leur semblait défavorable sous pression de 
CO.9 Il apparaît toutefois que les deux voies d’hydrogénation de l’acyle restent possibles et 
qu’elles dépendent fortement des conditions utilisées.23,24 
 
Pour Alemdaroğlu et al., le suivi infrarouge des concentrations de [HCo(CO)4] et 
[Co2(CO)8] lors de la catalyse est en accord avec le mécanisme de l’hydroformylation 
stœchiométrique et ils estiment que [HCo(CO)4] doit être considéré comme un 
intermédiaire.25  
Si nous considérons l’hypothèse selon laquelle [HCo(CO)4], et non H2, serait responsable 
de l’élimination de l’aldéhyde (fig. 8), cela signifierait que l’espèce dite active ne serait pas 
[HCo(CO)3] mais plutôt [Co2(CO)7], pouvant activer l’hydrogène dans une première étape et 
former directement [HCo(CO)3] et [HCo(CO)4]. L’intervention d’un pré-équilibre entre 
[Co2(CO)8] et [Co2(CO)7] reste en accord avec la loi de vitesse de l’hydroformylation puisque 
la présence de l’espèce insaturée serait inhibée par la pression de CO, mais favorisée par 
l’addition de H2. 
 














Figure 8 : Cycle catalytique hypothétique impliquant [Co2(CO)7]. 
 
Cette proposition s’appuie essentiellement sur les espèces intervenant dans 
l’hydroformylation stœchiométrique, dans laquelle le rôle de [HCo(CO)4] est évident 
puisqu’elle est réalisée en l’absence de H2. En effet, dans ce cas, la seule source d’hydrogène 
étant [HCo(CO)4], c’est lui qui apporte l’hydrogène nécessaire à l’élimination de l’aldéhyde.  
 
En revanche, pour Ungváry et al., il apparaît que [HCo(CO)4] ne jouerait qu’un rôle très 
mineur dans la rupture de l’acyle lors de la catalyse, notamment du fait de sa faible 
concentration.26 De plus, ces auteurs ont montré que, à 25°C, le n-butyrylcobalt 
tétracarbonyle [(n-C3H7C(O)Co(CO)4] réagit 34 fois plus vite avec [HCo(CO)4] qu’avec H2, 
alors que, dans les conditions catalytiques, leurs réactivités seraient comparables voire 
inversées.  
Pino et al.14 décrivent également que, sous 100 bar d’hydrogène et à température 
ambiante, l’activation de H2 se fait sur un complexe acyle insaturé et libère l’aldéhyde et une 
espèce hydrure insaturée du type [HCo(CO)3].  
 
Dans les conditions stœchiométriques, à température ambiante et sous atmosphère de CO, 
il a également été possible de mettre en évidence de nouvelles associations entre les espèces 
carbonyle présentes.  
Notamment, [HCo(CO)3] peut se combiner à [Co2(CO)8] et former un cluster trinucléaire, 
[HCo3(CO)11] ou sous-coordonné [HCo3(CO)9] (éq. 6). 
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[HCo(CO)3]  +  [Co2(CO)8] [HCo3(CO)11] [HCo3(CO)9]  +  2 CO  (Eq. 6)
 
Fachinetti et al.27 ont caractérisé le cluster [HCo3(CO)9] en mettant en présence dans un 
alcane des quantités équimolaires de [HCo(CO)4] et [Co2(CO)8]. Les auteurs montrent que ce 
complexe, en présence d’un excès de [HCo(CO)4], effectue l’hydroformylation 
stœchiométrique, à –15°C sous argon, du 3,3-diméthylbutène en 4,4-diméthylpentanal. 
Lorsque cette réaction est menée en l’absence de [HCo(CO)4], elle ne conduit pas à la 
formation d’aldéhyde et un marquage isotopique, employant [DCo(CO)4], a permis aux 
auteurs de montrer que c’est le cluster [HCo3(CO)9] qui coordonne l’alcène et effectue le 
transfert d’hydrure, alors que [HCo(CO)4] n’intervient qu’au moment de la rupture du groupe 
acyle pour éliminer l’aldéhyde. Ces observations appuieraient le fait que la rupture du 
complexe acyle, comme initialement envisagée mais écartée par Heck et Breslow, peut être 
opérée préférentiellement par [HCo(CO)4] (fig. 8). Cependant, dans les conditions 
catalytiques, c'est-à-dire à haute température, sous pression de H2/CO et à faible concentration 
en cobalt, la formation d’un cluster de ce type reste peu probable. 
 
Les travaux menés sur l’hydroformylation stoechiométrique occupent une part importante 
de la littérature, du fait de sa large utilisation pour la formation d’aldéhydes en chimie 
organique. Même si ce type d’études permet de recueillir des données spectroscopiques 
importantes concernant les intermédiaires attendus en catalyse, les mécanismes impliqués 
apparaissent difficilement transposables aux conditions catalytiques. 
 
Lorsque l’on considère la réaction d’hydroformylation dans son ensemble, la formation 
des aldéhydes au cours du temps est sensible à différents facteurs. Dans le cas de la réaction 
décrite par le cycle catalytique précédent (fig. 2), la loi de vitesse peut s’exprimer ainsi, de 




k . [Co] . [Alcène] . p[H2]
p[CO]  
 
La vitesse de formation des produits est proportionnelle à la quantité de réactif, à la 
concentration en catalyseur et à la pression partielle d’hydrogène. Elle est inversement 
proportionnelle à la pression partielle de monoxyde de carbone. 
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A priori donc, la vitesse de la réaction peut être augmentée de plusieurs manières : 
- en opérant avec une importante pression partielle de H2, 
- en employant une plus grande concentration de catalyseur et/ou de substrat, 
- en abaissant la pression partielle de CO. 
Lorsque le rapport H2/CO est important, c’est à dire que la pression partielle de H2 est 
bien supérieure à celle de CO, la vitesse de réaction augmente effectivement mais la 
sélectivité en aldéhyde chute nettement. Les alcools deviennent les principaux produits de la 
réaction, et une partie de l’oléfine est hydrogénée en alcane. 
En augmentant les concentrations de cobalt ou d’oléfine la conversion du substrat se fait 
également plus rapidement, mais la sélectivité est là aussi diminuée et la productivité globale 
du procédé est abaissée. 
La diminution de la pression partielle de CO a un effet promoteur mais seulement dans 
une certaine mesure. En effet, jusqu’à PCO=10 bar, l’augmentation de cette pression partielle 
améliore la cinétique, du fait de la stabilisation de l’hydrure [HCo(CO)4] alors que, au dessus 
de 10 bar, l’accroissement de cette pression fait chuter la vitesse de la réaction.  
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I.2. Caractérisation et réactivité des complexes carbonyle du cobalt 
 
Les complexes carbonyle du cobalt ont fait l’objet de nombreuses études tant que les 
procédés au cobalt sont restés prépondérants.29 Depuis les années 1980, le rythme de 
publication sur ces complexes s’est nettement atténué. On voit de nos jours reparaître des 
études sur la structure et la réactivité des complexes du cobalt substitués par des ligands, ainsi 
que sur l’application de ces catalyseurs à différents milieux, ce qui montre un regain d’intérêt 
dans ce domaine, même si ces résultats restent à l’échelle du laboratoire. 
 
 
I.2.1. Les complexes carbonyle non substitués 
 
Le principal précurseur carbonyle du cobalt utilisé est le dimère [Co2(CO)8]. C’est un 
solide cristallin, de couleur orange, soluble dans les solvants organiques. Il est thermiquement 
peu stable, se sublime facilement et évolue lentement à température ambiante en [Co4(CO)12]. 
Il est également sensible à l’oxygène et s’oxyde à l’air en espèces du cobalt(II), souvent pour 
former le carbonate CoCO3 de couleur mauve. La structure cristalline de [Co2(CO)8], 
déterminée par Sumner et al.30 en 1964, présente une géométrie C2v, avec une liaison métal-
métal et 2 ligands CO en pont.  
Dès qu’il est mis en solution, dans un gaz ou un liquide, deux autres isomères (D3d et D2d) 
se forment, dans lesquels les ligands ne sont plus en pont (fig. 9). L’équilibre entre ces trois 








Figure 9 : Géométrie des trois isomères de [Co2(CO)8]. 
 
Le dimère [Co2(CO)8] est utilisé en hydroformylation pour former l’espèce active 
[HCo(CO)4] et sert de point de départ à divers complexes substitués. Ce complexe est aussi 
employé, de façon catalytique et stœchiométrique, dans la carbonylation des alcynes par la 
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réaction de Pauson-Khand. 
La dissociation du dimère peut se produire de manière homolytique ou hétérolytique. La 
rupture homolytique de la liaison cobalt-cobalt conduirait à la formation de deux radicaux 
[Co(CO)4]● et, en terme d’énergie de dissociation de la liaison, il apparaît que cette voie serait 
favorisée (ED = 19 kcal/mol).31  
Dans une rupture hétérolytique de cette même liaison (fig. 10), il y aurait en présence une 
espèce anionique Co(-I) et une espèce cationique Co(+I) du cobalt carbonyle. Les complexes 





- CO  
Figure 10 : Rupture hétérolytique du dimère [Co2(CO)8]. 
 
L’anion [Co(CO)4]- est connu. Il apparaît idéalement sous la forme d’un tétraèdre et a été 
caractérisé en infrarouge. Cette géométrie tétraédrique Td implique une seule vibration 
d’élongation νCO active et donne lieu à une bande T2 très intense vers 1890 cm-1. Les 
perturbations apportées au tétraèdre par son environnement se traduisent par une faible bande 
d’absorption proche de 2005 cm-1. Cet anion est stable en solution aqueuse et peut se 
présenter sous la forme de sels alcalins permettant de préparer l’hydrure [HCo(CO)4] à 
pression atmosphérique de CO et à température ambiante, ainsi que le dimère [Co2(CO)8].32,33 
L’existence du cation [Co(CO)5]+ reste hypothétique. Il n’a, à ce jour, pas été détecté alors 
que ses homologues substitués ont été étudiés et caractérisés (vide infra). 
 
L’espèce hydrure [HCo(CO)4] présente une géométrie de type bipyramide trigonale (fig. 
11), avec l’hydrogène en position axiale. Son point de fusion se situe entre –26°C et –33°C. Il 
possède une grande tension de vapeur et est extrêmement toxique. Son point d’ébullition a été 









Figure 11 : Géométrie de [HCo(CO)4]. 
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A l’état solide, il est de couleur blanche à jaune pâle. Lors de la fusion, il se décompose 
rapidement en [Co2(CO)8] et H2. Il montre un déplacement chimique en RMN 1H, dans 
CD2Cl2, proche de -11 ppm,35 ce qui indique un caractère hydrure marqué pour l’atome 
d’hydrogène. En infrarouge, à l’état gazeux dans l’hélium, les vibrations d’extension se 
placent à 1934 cm-1 pour la liaison Co-H et 2121, 2062 et 2043 cm-1 pour les ligands CO. 
 
Le complexe [HCo(CO)4] présente un comportement étonnant. Orchin, dont les travaux se 
sont focalisés sur cette espèce pendant plus de 30 ans, récapitule ainsi ses différentes 
implications :36 
« Il est considéré comme un donneur d’hydrure mais fonctionne également comme un 
catalyseur acide. Il est impliqué dans la réaction d’hydroformylation des alcènes, effectue 
l’hydrogénation catalytique des aldéhydes et des alcènes, et catalyse également 
l’isomérisation de composés insaturés. » 
 
Nous avons retenu quelques exemples des différents comportements du complexe 
[HCo(CO)4]. 
 
¾ Catalyse acide :37 Lorsque [HCo(CO)4] est ajouté en quantité catalytique à une 
solution de (2-phényléthyl)vinyléther (1) et de 2-phényléthanol (2) dans le dichlorométhane, à 
température et pression ambiantes, il y a obtention de l’acétal (3) (fig.12). Le complexe 
[HCo(CO)4] n’est pas consommé au cours de cette réaction et suit le schéma d’une catalyse 









(1) (2) (3)  
Figure 12 : Exemple de catalyse acide par [HCo(CO)4]. 
 
¾ Isomérisation :38 Cette tendance apparaît dans l’hydroformylation catalytique où 
l’obtention d’aldéhydes ou d’alcools linéaires à partir d’alcènes internes ne peut se faire 
qu’après isomérisation de la double liaison. Ceci est dû à la réversibilité (cf. fig. 6, I.1.2.) de 
la cis-migration-1,2 de l’hydrogène sur la double liaison. Ce phénomène est facilement mis en 
évidence lorsqu’un alcène deutéré, le (3-dideutério)-3-phényl-propène, est mis en solution 
dans l’hexane à 35°C en présence de [HCo(CO)4].39 En seulement 3 minutes un mélange des 
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trois isomères du 1-phénylpropène est obtenu, dans lesquels la double liaison est déplacée en 
position interne et les atomes de deutérium répartis en divers endroits de la chaîne carbonée 




+ +PhCD CHCH2D PhCD CDCH3 PhCD CHCH3  
Figure 13 : Illustration de l’isomérisation d’une double liaison catalysée par [HCo(CO)4]. 
 
¾ Hydroformylation, hydrogénation : Comme nous l’avons vu précédemment, 
[HCo(CO)4] est un intermédiaire clé dans l’hydroformylation catalytique. La formation 
d’alcools et d’alcanes lors de cette réaction démontre qu’il peut également catalyser 
l’hydrogénation des aldéhydes et des alcènes (fig. 14). Par ailleurs, il peut être utilisé dans 
l’hydroformylation et l’hydrogénation en conditions stœchiométriques.40 
 
Ph CH CH2 + 2 [HCo(CO)4] Ph CH2 CH3 + [Co2(CO)8]  
Figure 14 : Hydrogénation d’un alcène par [HCo(CO)4] en quantités stœchiométriques. 
 
L’hydrure [HCo(CO)4] et le dimère [Co2(CO)8], qui ont un rôle majeur en 
hydroformylation, présentent également une réactivité particulière avec les bases de Lewis. 
Selon la force de la base et les conditions opératoires, ils peuvent donner des complexes 
neutres substitués, des produits de dismutation, ou encore, pour [HCo(CO)4], des sels par 
protonation de cette base. 
 
 
I.2.2. Les complexes carbonyle substitués 
 
Les ligands capables de se coordonner à un métal de transition comme le cobalt disposent 
d’un doublet électronique libre et sont des bases au sens de Lewis. Pour le classement relatif 
de ces ligands en terme de basicité de Lewis, nous nous réfèrerons à la théorie de Pearson, ou 
théorie HSAB (Hard and Soft Acids and Bases) selon leur caractère plus ou moins donneur 
d’électrons. Selon cette théorie, les composés les plus donneurs seront dits des bases dures et 
les moins donneurs seront des bases molles. Ce caractère donneur est directement lié à la 
taille et l’électronégativité de l’atome donneur d’électrons.  
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Parmi les bases de Lewis associées au cobalt, les plus utilisées sont les amines et les 
phosphines. Les phosphines sont considérées comme des bases plus molles que les amines du 
fait de la plus grande polarisabilité du phosphore par rapport à l’azote. Les phosphines sont 
également des ligands moins σ-donneurs et possède un caractère π-accepteur qui donne lieu à 
une rétrocoordination, tendant ainsi à abaisser la densité électronique sur le métal. En 
comparaison, le ligand CO est une base molle, moins σ-donneur et meilleur π-accepteur que 
les alkylphosphines, et équivaut aux plus molles des phosphines, comme PF3. Nous pouvons 
noter que le cobalt est un acide au sens de Lewis, puisqu’il est accepteur d’électrons, et c’est 
un acide dur. Un des principes de la théorie de Pearson veut que les associations les plus 
favorables se fassent entre l’acide le plus dur et la base la plus dure. 
 
Au départ de [Co2(CO)8], plusieurs types de structures et divers degrés de substitution 
sont observés selon les conditions employées et la basicité du ligand.  
En présence d’une base dure, la dismutation donne lieu à la formation d’espèces du 
cobalt(II) et du cobalt(-I), pour constituer la paire d’ions {[Co(B)6]2+ 2[Co(CO)4]-} (éq. 7). 
 
3 [Co2(CO)8] + 12 B 2 {[Co(B)6]2+ 2[Co(CO)4]-} + 8 CO (B = base dure) (Eq. 7)
 
Dans un solvant polaire, à température ambiante et en présence d’une phosphine, le 
dimère se dismute en Co(I) et Co(-I) pour donner {[Co(CO)3(PR3)2]+[Co(CO)4]-} (éq. 8). 
 
Erreur ! Des objets ne peuvent pas être créés à partir des codes de champs de 
mise en forme. (L = PR3) (Eq. 8) 
 
Dans des solvants non polaires, les bases molles, peuvent substituer des ligands CO pour 
former un complexe dimère neutre [Co2(CO)6(PR3)2] et ce phénomène de substitution est 
activé par la température (éq. 9). 
 
[Co2(CO)8] + 2 L [Co2(CO)6L2] + 2 CO (L = PR3) (Eq. 9) 
 
Il apparaît également que la formation de [HCo(CO)4], à partir de [Co2(CO)8] et H2, est 
facilitée par la présence de bases de Lewis.41,42 Lors de ces premières observations, le dosage 
de [HCo(CO)4] dans les solutions organiques s’est fait par la méthode du bleu de méthylène et 
n’a pas permis de connaître la structure exacte de l’espèce titrée. Cet effet semble s’accentuer 
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avec la force de la base. En effet, la réaction entre [Co2(CO)8] et H2, menée à 50°C dans le 
toluène, sous 70 bar de H2 et 5 bar de CO, conduit à la transformation de moins de 0,5% du 
cobalt introduit en [HCo(CO)4] après 30 minutes, et de 9,3% après 6 heures. En présence de 
triphénylphosphine PPh3, dans les mêmes conditions, la part de [HCo(CO)4] est de 1,4% du 
cobalt présent en 30 minutes, mais il n’est pas fait mention des substitutions éventuelles. 
Lorsque cette réaction est effectuée en présence de pyridine, cette proportion atteint 17,6% 
après 30 minutes.  
 
L’introduction de ligands dans la sphère de coordination du métal amène plusieurs 
changements dans les systèmes catalytiques à base de [Co2(CO)8]. L’apport d’électrons sur le 
métal modifie la réactivité des complexes et l’encombrement stérique apporté par les 
substituants du phosphore influe sur la stéréochimie des produits de la réaction. La 
fonctionnalisation de ces ligands permet d’étendre le champ d’application du complexe à des 
milieux dans lesquels il n’était pas soluble.  
 
I.2.2.1. Substitution par des bases molles de type phosphine 
 
La préparation, à partir de [HCo(CO)4] et de [Co2(CO)8], de complexes carbonyle du 
cobalt substitués par des ligands phosphorés s’est faite essentiellement dans un but 
d’application à la catalyse. Pour illustrer les nombreuses associations possibles, en fonction de 
la basicité du ligand et des conditions opératoires, nous pouvons citer une étude exhaustive 
des composés de substitution de [Co2(CO)8]. 
 
Poilblanc et collaborateurs43 ont effectué l’analyse infrarouge en solution de nombreux 
complexes à différents degrés de substitution, avec différents ligands phosphines (PR3) et 
phosphites (P(OR)3). L’influence de ces ligands phosphorés au niveau électronique peut être 
appréciée en suivant l’évolution de la fréquence de la vibration νCO entièrement symétrique. 
Cette bande apparaît à 2041 cm-1 pour [Co2(CO)8]. Pour une même famille de composés 
substitués, de formule [Co2(CO)8-n(L)n], cet effet donneur d’électrons augmente avec la 
basicité de la phosphine. Dans les complexes de monosubstitution (n = 1), cette bande 
d’absorption caractéristique passe au-dessous de 2000 cm-1 et s’abaisse jusqu’à 1988 cm-1 
pour L = PEt3. Avec les composés disubstitués (n = 2), cette vibration d’extension est 
comprise entre 1972 cm-1 pour P(OMe)3 et 1949 cm-1 pour PMe3. Cet effet traduit la 
contribution électronique de ces ligands au métal. Par leur basicité, ils augmentent la densité 
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électronique sur le métal central, ce qui a pour effet d’augmenter la rétrocoordination du métal 
vers les ligands CO. Cette rétrocoordination s’effectuant dans l’orbitale anti-liante (π*) de la 
liaison CO, celle-ci s’en trouve déstabilisée ; la constante de force est moins élevée, la liaison 
s’allonge et la fréquence de la νCO diminue. Cette évolution se retrouve avec les complexes de 
plus hauts degrés de substitution car plus le nombre de ligands phosphines est élevé, plus cet 
effet est important, et la bande νCO descend jusqu’à 1904 cm-1 pour le complexe hexasubstitué 
[Co2(CO)2(PPh3)6]. Les données obtenues par infrarouge sont en accord avec la classification 
ci dessous, connue des phosphines par ordre croissant de basicité. 
 
P(OMe)3 PPh3 PMe2Ph PMe3 PEt3< < < <
Effet donneur croissant
pKa =   2,6           2,73         6,5           8,65       8,69
 
 
Dans ces composés dinucléaires neutres, la présence de bandes d’absorption νCO en 
dessous de 1800 cm-1 témoigne de l’existence de ligands CO pontants entre les centres 
métalliques, comme dans le dimère [Co2(CO)8], pour lequel cette bande apparaît à 1859 cm-1. 
Pour obtenir des composés de monosubstitution [Co2(CO)7L], il faut effectuer un mélange 
équimolaire de [Co2(CO)8] et [Co2(CO)6L2] à une température d’au moins 40°C. Ces 
composés sont relativement peu stables mais peuvent être cristallisés. La préparation des 
dérivés disubstitués [Co2(CO)6L2] est la plus immédiate. Lorsque l’on place, à température 
ambiante dans l’heptane, [Co2(CO)8] et une phosphine, par exemple PEt3, il se forme un 
mélange hétérogène d’une solution de [Co2(CO)6L2] et d’un précipité de [Co(CO)3L2]+ 
[Co(CO)4]-. La même expérience réalisée à plus haute température conduit à la formation 
exclusive de [Co2(CO)6L2]. Enfin, par chauffage, la paire d’ions [Co(CO)3L2]+ [Co(CO)4]- 
produit également le dimère neutre disubstitué. Lorsque [Co2(CO)8] est chauffé à 78°C dans 
le benzène, des composés trisubstitués se forment lentement en présence d’un excès de 
phosphine. Des composés tétrasubstitués peuvent être atteints, avec PMe3 ou PEt3, en 
employant un plus grand excès de phosphine et un chauffage encore prolongé. 
Dans cette étude se trouvent également consignées les données spectroscopiques de 
plusieurs dérivés du cation hypothétique [Co(CO)5]+. On observe ici encore l’effet 
électronique des phosphines sur le cobalt qui est porteur, formellement, d’une charge positive. 
La dismutation en {[Co(CO)5-n(L)n]+ [Co(CO)4]-} dans des solvants faiblement ou non 
polaires provoque une précipitation du composé ionique. Le cation peut être isolé sous la 
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forme d’un sel de tétraphénylborate [BPh4]-. Il apparaît que le degré de substitution dépend de 
la basicité du ligand. Les phosphites comme P(OMe)3, qui sont peu basiques, permettent 
d’atteindre des composés tétra (n = 4) et pentasubstitués (n = 5). Les phosphines, plus 
basiques, ne conduisent pas à des substitutions supérieures à 3. 
 
En 1968, Slaugh et Mullineaux de la société Shell ont décrit le comportement de 
[Co2(CO)6(PBu3)2] dans les conditions de l’hydroformylation.44 L’emploi de ce complexe sur 
le pent-1-ène à 150°C et 35 bar (H2/CO = 1) donne, à 50% de conversion, un rapport 
aldéhyde/alcool de 30/70, alors que [Co2(CO)8] dans les mêmes conditions donne 95/5. Ce 
rapport aldéhyde/alcool varie en fonction de la température. A 195°C, avec le complexe 
[Co2(CO)6(PBu3)2] pour 20% de conversion, ce rapport est de 15/85 et s’ inverse (85/15) à 
150°C. Dans cette expérience, le rapport n/iso, qui est également dépendant de la température, 
est de 84/16 à 190°C et atteint 91/9 à 150°C.  
 
Le procédé Shell est un exemple de l’utilisation des espèces modifiées au niveau 
industriel sur des alcènes de longueur de chaîne moyenne (C6 à C12) issus de l’oligomérisation 
du propène ou du butène. Il emploie la tri-n-butylphosphine (PnBu3) pour former le 
précurseur in situ. Comparé aux procédés impliquant [Co2(CO)8], ce système montre une 
stabilité accrue du catalyseur.  
 
Procédé (précurseur) Gamme de pression (bar) Gamme de température (°C)
BASF [Co2(CO)8] 270-300 120-160 
Exxon [Co2(CO)8] 290-300 160-190 
Shell [Co2(CO)6(PnBu3)2] 40-80 150-190 
Tableau 1 : Conditions d’utilisation de différents systèmes catalytiques au cobalt. 
 
Les pressions sont bien inférieures à celles employées pour des complexes non modifiés 
(tableau 1). En effet, pour accroître la durée de vie des intermédiaires non modifiés, il est 
nécessaire d’appliquer de fortes pressions de gaz de synthèse. Cette stabilité se retrouve 
également, dans une moindre mesure, au niveau des températures de réaction, qui sont 
légèrement plus élevées dans le procédé Shell, dénotant une activation plus difficile du 
précurseur. 
La présence des phosphines dans la sphère de coordination du métal limite les possibilités 
d’isomérisation. La part des composés linéaires (n) atteint 90%, contre 72% au mieux pour le 
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procédé BASF. Cependant, le procédé Shell présente une activité hydrogénante très 
importante. Les alcools représentent jusqu’à 80% de la totalité des produits. Dans les autres 
procédés cette proportion est inférieure à 20%. 
 
Dans le même temps, Tucci a montré que ce système, basé sur l'espèce active 
[HCo(CO)3(PBu3)], apporte un gain de sélectivité en produits linéaires par rapport à l'espèce 
non substituée.45 Lors de l’hydroformylation du propène, il atteint jusqu'à 98% de conversion 
et un rapport n/iso de 9, selon les conditions. Au delà de la gêne stérique amenée par le 
ligand, qui est ici modérée, l’accession à une si haute linéarité des produits n’est possible que 
grâce à la densité électronique apportée par le ligand phosphine, qui est transmise à l’atome 
d’hydrogène et augmente son caractère hydrure. En effet, les deux carbones impliqués dans la 
double liaison ont un caractère électrophile très proche, mais non identique, et, lors de la 
catalyse, le transfert de l’hydrure se fera préférentiellement sur le carbone le plus électrophile. 
Ainsi, lors de cette étape, une plus grande nucléophilie du ligand hydrure amènera une 
meilleure différenciation entre ces deux carbones. 
 
En 1984, Murata et al.46 ont engagé, en association avec [Co2(CO)8], le ligand bidente 
bis(diphénylphosphino)éthane (dppe) dans l'hydroformylation de l'éthylène. Leurs résultats 
ont été comparés à ceux obtenus dans les mêmes conditions avec [Co2(CO)8] seul et le 
système a montré une activité de 2 à 8 fois supérieure. Par exemple, dans des conditions 
douces pour cette réaction (90°C ; 50 bar ; H2/CO = 1), le précurseur [Co2(CO)8] donne 18% 
de conversion en 7 heures alors que, modifié par le ligand dppe, il atteint un rendement de 
75% en 4 heures. Les auteurs donnent un maximum d'activité pour un rapport molaire 
phosphore/cobalt de 1 et comparent ce système à ceux obtenus en employant des ligands 
phosphorés monodentes comme PPh3 ou MePPh2. Les ligands monodentes ne semblent pas 
convenir à ces conditions douces puisqu'ils montrent une activité inférieure à celle du dicobalt 
octacarbonyle seul. Les auteurs avancent que le ligand dppe formerait avec le dimère un 
complexe bimétallique homonucléaire et que le ligand bidenté serait en pont entre les deux 
atomes de cobalt. En effet, au-delà de P/Co = 1 l'activité chute très rapidement, ce qui semble 
dû à la formation de [HCo(CO)2(dppe)], et les expériences impliquant cette espèce ont montré 
qu'elle est nettement moins active que le dimère seul.  
 
A partir du milieu des années 80, la production scientifique traitant des complexes 
carbonyle du cobalt, dans l’hydroformylation en milieu homogène, a nettement diminué. Les 
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recherches se sont tournées vers les systèmes au rhodium ainsi que vers la catalyse en milieu 
biphasique. Dernièrement, un regain d’intérêt semble se manisfester et de nouveaux ligands 
phosphorés sont employés pour la préparation de complexes carbonyle du cobalt. 
 
Notamment, Bennett et al.47 ont décrit la préparation d’un hydrure de cobalt de la forme 
[HCo(CO)2(L-L)], homologue de [HCo(CO)4], sans toutefois déterminer son activité 
catalytique. Ils utilisent le ligand bidente dfepe, de formule (C2F5)2PCH2CH2P(C2F5)2. Ce 
complexe présente un déplacement chimique pour l’hydrure de –10,88 ppm dans C6D6 et des 
bandes νCO à 2061 et 2017 cm-1. Ces caractérisations apparaissent plus proches de celles de 
[HCo(CO)4] que dans la plupart des autres homologues. Ce complexe peut donc être un bon 
modèle pour l’étude de l’effet stérique des ligands, sans apporter de modifications trop 
importantes au niveau de la structure électronique. 
 
Crause et al.48 ont engagé de nouveaux ligands phosphorés bicycliques, basés sur le (+)-
(R)-limonène, dans l’hydroformylation du dodec-1-ène au cobalt. Dans la formation de ces 
ligands, à partir du squelette cyclique du limonène, l’atome de phosphore est intégré dans la 





Ligand P bicyclique  
Figure 15 : Ligand phosphoré bicyclique, basé sur le (+)-(R)-limonène. 
 
Lors de l’hydroformylation du dodec-1-ène, en solvant alcane, les auteurs détectent, par 
RMN et IR sous pression, un mélange des espèces hydrures modifiée [HCo(CO)3L] et non 
modifiée [HCo(CO)4]. L’espèce modifiée se montre bien moins active que le complexe 
tétracarbonyle et les performances du système sont alors gouvernées par la position de 
l’équilibre entre ces formes, qui varie avec la température. Toutefois, ces ligands permettent 
d’induire une bonne linéarité des produits, jusqu’à 70%, quand le groupement R est un butyle 
ou un pentyle, ce qui correspond à un rapport n/iso proche de 5. 
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Dernièrement, Haumann et al.49 ont engagé le dimère disubstitué par des ligands 
phosphites, [Co2(CO)6(P(OPh)3)2], dans l’hydroformylation du pent-1-ène en milieu 
homogène. A 140°C sous 50 bar de H2/CO, les auteurs notent que le système contient 
majoritairement les espèces hydrures non substituée [HCo(CO)4] et disubstituée 
[HCo(CO)2{P(OPh)3}2]. Le système permet d’obtenir un taux de linéarité de l’ordre de 80% 
mais son activité est fortement diminuée, avec une fréquence de rotation (TOF) inférieure à 5 
h-1, en comparaison avec le système sans ligand qui atteint un TOF de 33 h-1 pour une 
linéarité supérieure à 50%. 
 
L’étude des complexes carbonyle du cobalt substitués par des ligands phosphines dans 
différentes conditions permet de cerner les grandes tendances de ces systèmes. En règle 
générale, les ligands monodentes stabilisent les espèces formées, ce qui évite leur dégradation 
mais nécessite des conditions plus dures de température pour atteindre des rendements 
satisfaisants. L’activité hydrogénante de ces complexes est plus importante que pour les 
espèces non substituées, bien que cette augmentation puisse en partie être due à l’élévation de 
température. La fonctionnalisation de ces ligands par des groupements polaires n’a pas d’effet 
négatif sur la catalyse et permet d’utiliser ces systèmes dans des solvants où le dimère 
[Co2(CO)8] n’est pas soluble.  
 
I.2.2.2. Substitution par des bases dures de type amine 
 
En chimie de coordination et en catalyse, les composés azotés occupent également une 
part importante, en tant que bases de Lewis utilisées comme ligands. Ce sont des ligands plus 
durs que les phosphines. L’azote, du même groupe que le phosphore, est un atome plus petit 
et donc plus électronégatif et ne possède pas d’orbitale vacante susceptible d’accepter une 
rétrocoordination du métal, contrairement au phosphore. Les ligands azotés sont donc plus 
donneurs d’électrons que les ligands phosphorés. Parmi ces bases azotées, la pyridine, qui est 
une amine cyclique, est moins basique que des amines aliphatiques comme la triéthylamine, 
NEt3. 









Le phénomène de dismutation de [Co2(CO)8] en présence de bases dures de Lewis, que 
nous avons mentionné précédemment, a été décrit par Wender et al.50 avec de nombreuses 
bases : amines, alcools, H2O, THF… Il peut s’écrire avec la pyridine de façon équilibrée 
comme suit (éq. 10) : 
 
3 [Co2(CO)8]  +  12 Py 2 {[Co(Py)6]
2+ 2[Co(CO)4]




L’effet promoteur de certaines bases de Lewis comme la pyridine sur la vitesse de la 
réaction d’hydroformylation peut être expliqué par la formation de cette paire d’ions 
Co(II)/Co(-I), qui activerait plus facilement l’hydrogène que ne le fait le dimère [Co2(CO)8]. 
Cet effet promoteur des bases azotées avait déjà été suggéré par les travaux de Iwanaga41 dans 
l’hydroformylation de l’acrylate de méthyle lorsqu’il a montré que l’ajout d’amines, et surtout 
les pyridines, augmente la vitesse de la réaction, avec un rapport molaire Py/Co variant de 0,5 
à 10.  
En effet, alors qu’un large excès de base azotée (pyridine ou triéthylamine) inhibe 
totalement l’hydroformylation des 2,3-diméthylbut-1-ène et but-2-ène dans les conditions de 
la réaction (135°C, 230 atm de CO/H2),5 l’ajout de pyridine au milieu réactionnel dans 
l’hydroformylation de l’acrylate de méthyle accroît considérablement la vitesse de réaction 













Concentration de pyridine (mmol/L) 0 5,8 11,6 116 
T = 100°C 1,00 1,82 2,13 3,14 Vitesse relative de 
réaction T = 120°C 1,00 n.d. 2,46 4,28 
Conditions : CH2CHCOOMe : 2,32 mol/L ; [Co2(CO)8] : 5,8 mmol/L ; Solvant : benzène ; PCO = PH2 = 100 bar. 
Figure 16 : Hydroformylation de l’acrylate de méthyle.41 
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Lors d’une étude infrarouge à température variable, Fachinetti et son groupe ont montré 
que la dismutation de [Co2(CO)8],51 provoquée par la présence de pyridine, menait à des 
associations plus complexes que celles précédemment décrites. Dans cette étude, le complexe 
[Co(Py)6][Co(CO)4]2 est préformé et caractérisé avant d’être mis en solution dans le THF. Le 
rapport Py/Co est de 2. Selon la température, les interactions entre l’anion et le cation peuvent 
être plus ou moins fortes. Ceci conduit, à basse température, à une paire d’ions proche d’une 
forme totalement dissociée (forme (b)) et à des formes de plus en plus associées (formes (a) et 
(c)) au fur et à mesure que la température augmente (fig. 17). 
 
Forme (c)
T = 67°C (340K)
Forme (a)
T = 32°C (305K)
Forme (b)


























Figure 17 : Les différentes associations de la paire d’ions [Co(Py)6][Co(CO)4]2 
en fonction de la température. 
 
Ces structures sont déduites de l’interprétation des spectres infrarouge de solutions dans le 
THF. A température ambiante, la présence d’une large bande d’absorption CO à 1887 cm-1 
indique la présence de l’anion [Co(CO)4]- dissocié. Il en est de même à –7°C et 32°C. La 
forme caractérisée à l’ambiante (a) montre des maxima d’absorption à 32°C. Elle présente 
trois bandes à 2059, 1986 et 1947 cm-1 attribuées à une entité [Co(CO)4]- fortement associée. 
Ces fréquences étant supérieures à celles de l’anion libre, les auteurs proposent une 
interaction covalente entre une entité [Co(Py)5]2+ et [Co(CO)4]- pour former un cation 
[Co2(Py)5(CO)4]+. Avec l’abaissement de la température (-7°C, (b)), la bande d’absorption de 
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[Co(CO)4]- gagne en intensité ce qui laisse penser qu’une dissociation des deux centres 
métalliques intervient, et trois nouvelles bandes apparaissent à 2018, 1918 et 1798 cm-1. 
Lorsque l’on augmente la température (67°C, (c)), l’absorption relative à l’anion libre 
disparaît, et quatre bandes de plus faible intensité apparaissent à des fréquences plus élevées à 
2040, 1963, 1929 et 1903 cm-1. Ces absorptions sont imputables à un complexe trinucléaire 
du cobalt, dans lequel les deux entités anioniques sont reliées au cation par une interaction 
covalente cobalt-cobalt.  
Ces auteurs ont également montré que cette paire d’ions, à température ambiante et sous 
atmosphère de H2/CO, conduit à la formation du sel de pyridinium de l’anion 
tétracarbonylcobaltate [PyH][Co(CO)4], qui est lui-même en équilibre avec [HCo(CO)4]. Ils 
relèvent la présence de la bande intense de [Co(CO)4]- et une absorption à 1638 cm-1 qu’ils 
attribuent au cation pyridinium (pyridine protonée [PyH]+), alors qu’aucune bande n’est 
visible pour la pyridine libre. Le cation [PyH]+ a été mis en évidence par précipitation avec 
LiCl. Dans la suite de ses travaux, ce groupe décrit qu’une solution de propionate de 
cobalt(II), sous atmosphère de H2 et CO, peut conduire à la formation d’acide propionique et 
de [Co2(CO)8], en quelques heures et à température ambiante.52 Les mêmes auteurs rapportent 
également que le cobalt(II) est capable d’oxyder l’anion [BPh4]-.53 
 
Pour une meilleure compréhension du comportement de ce type de paire d’ions, Kochi et 
al.54 ont étudié les transferts d’électrons impliquant l’anion [Co(CO)4]- associé à des cations 
du cobalt(I). De ces observations se dégagent deux facteurs déterminants qui influent sur le 
transfert de charge entre l’anion et le cation. Plus le solvant employé est polaire, plus la paire 
d’ion est dissociée, jusqu’à inhiber totalement le transfert électronique, et la présence d’un sel 
de fond, comme le perchlorate de tétrabutylammonium, empêche l’association Co(I)/Co(-I). 
La proximité de l’anion et du cation est facilement appréciable en infrarouge, en suivant 
l’évolution de la bande νCO A1 de l’anion, qui augmente en intensité avec l’interaction de la 
paire d’ions. En effet, plus le cation sera proche de l’anion, plus la géométrie Td de l’anion 
sera perturbée et tendra vers une géométrie C3v. 
 
Il apparaît ainsi que la paire d’ions Co(II)/Co(-I), issue de la dismutation de [Co2(CO)8] 
par les bases fortes de Lewis, a un effet d’activation sur le dihydrogène, et cette structure 
favorise la formation de [HCo(CO)4], précurseur direct de l’espèce active dans le cycle de 
Heck et Breslow. Même si cette paire d’ions peut être néfaste à la catalyse car elle précipite 
dans les solvants non polaires, le pouvoir oxydant du cation Co2+ a été appliqué récemment 
I. Etude bibliographique 
 35
avec succès dans des réactions catalytiques d’hydrogénation et d’hydroformylation.55,56 Nous 
pouvons également le rapprocher de la réaction de Fischer-Tropsch que Roelen étudiait 
lorsqu’il proposa l’existence de [HCo(CO)4] et dans laquelle le cobalt se montre actif sous de 
nombreuses formes.  
 
Le cobalt est également actif dans plusieurs réactions de carbonylation voisines de 
l’hydroformylation. Ces réactions de carbonylation peuvent être représentées par un schéma 
commun (fig. 18) puisqu’elles consistent toutes en l’addition d’une molécule de CO et d’une 













Figure 18 : Réactions de carbonylation catalytique. 
 
Depuis une dizaine d’années, l’activité catalytique de cette paire d’ions a été approfondie 
dans la réaction d’hydroformylation, mais également en hydroxy- et alcoxycarbonylation.  
 
En 1996, Vigranenko et al.57 rapportent l’utilisation d’un complexe carbonyle-pyridine du 
cobalt (CPC), issu de l’ajout de pyridine à [Co2(CO)8], dans l’hydroformylation de trimères 
du propène. Le mélange d’espèces ioniques, issu du complexe CPC et caractérisé après 
réaction par infrarouge et analyse élémentaire, est constitué de [PyH][Co(CO)4] et 
[Co(Py)6][Co(CO)4]2. Les auteurs notent, que dans leurs conditions (173°C, 294 bar), ce 
complexe limite la formation de produits secondaires et augmente l’hydrogénation des 
aldéhydes formés. Ils considèrent que le mécanisme procède classiquement par [HCo(CO)4] 
qui provient essentiellement de l’équilibre avec le sel de pyridinium [PyH][Co(CO)4]. Dans 
ces expériences, la vitesse de la réaction n’est pas affectée par la formation des complexes 
ioniques du cobalt puisque les auteurs se placent en milieu polaire (isodécanol) et s’assurent 
ainsi de l’homogénéité du système. Par ailleurs, ils n’observent pas d’influence significative 
sur la stéréochimie des produits. 
Par la suite, les mêmes auteurs ont étudié l’action de ce complexe CPC dans la réaction 
d’hydroxycarbonylation du cyclohexene et ont montré que la présence de pyridine augmente 
la vitesse de la réaction et la proportion de produits linéaires.58 Ils suggèrent la formation 
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intermédiaire d’un complexe N-acylpyridinium, [RC(O)Py][Co(CO)4], qui faciliterait la 















Figure 19 : Mécanisme de l’hydroxycarbonylation par l’intermédiaire 
acylpyridiniumtétracarbonylcobaltate. 
 
Les auteurs détectent cet intermédiaire par infrarouge et lui attribuent une bande νCO 
caractéristique à 1818 cm-1. 
 
Dans le même temps, Imyanitov s’est intéressé à l’influence de la pyridine dans les 
réactions de carbonylation catalysées par des complexes carbonyle du cobalt.59 Il propose 
également un mécanisme dans lequel la pyridine joue le rôle de co-catalyseur et accélère la 
réaction par la formation de l’espèce acylpyridinium citée précédemment. Il explique ainsi 
l’activité supérieure du complexe CPC comparé à celle de [Co2(CO)8], dans les réactions de 
carbonylation pour lesquelles AH est un nucléophile (H2O, ROH, RNH2). L’intermédiaire 
[RC(O)Py][Co(CO)4] influencerait également la stéréochimie de la réaction en favorisant les 
produits linéaires. De plus, l’auteur mentionne le rôle essentiel de la pyridine dans 
l’alkoxycarbonylation des diènes, puisque l’obtention des diacides correspondants n’est pas 
possible avec un complexe carbonyle du cobalt non modifié. 
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I.3. Applications industrielles de l’hydroformylation au cobalt 
 
La production de composés oxo n’a cessé de croître depuis la découverte de cette réaction. 
En 2001, on estimait à plus de 10 millions de tonnes la quantité d’aldéhydes et d’alcools 
produits par hydroformylation catalytique des alcènes. 
 
Le cobalt est resté le seul métal de transition utilisé industriellement jusqu’aux années 
1970, période au cours de laquelle se sont développés les procédés à base de rhodium, moins 
coûteux en énergie. En effet, les complexes du rhodium utilisés montrent une plus grande 
activité - ils autorisent donc des conditions plus douces de température et de pression – et une 
meilleure utilisation du substrat de départ. Les systèmes catalytiques au cobalt n’ont pas 
profité de réelles améliorations au niveau industriel puisque, depuis plus de vingt ans, les 
recherches se sont concentrées essentiellement sur les systèmes au rhodium. Les avancées les 
plus significatives ont porté sur le recyclage du catalyseur, avec par exemple l’adaptation de 
systèmes catalytiques actifs dans des procédés biphasiques, comme le procédé UCC pour le 
rhodium. Des procédés dits ‘basse pression’ (Low Pressure Oxo processes) ont vu le jour, 
dans lesquels le rapport métal/substrat est jusqu'à dix fois inférieur à ceux pratiqués dans le 
cas du cobalt. Mais le rhodium n’a eu de réel impact que sur la production des aldéhydes les 
plus légers et essentiellement dans l’hydroformylation du propène en butanal (fig. 20). 
 
Figure 20 : Production mondiale de composés oxo en C4 
(effective en 1995 et prévisionnelle) (adapté de 60) 
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Pour des alcènes plus lourds (C5 et +) le cobalt reste employé dans 90% des cas, car le 
rhodium présente de faibles activités, dans son domaine de conditions opératoires, que ces 
alcènes à longues chaînes soient ramifiés ou à doubles liaisons internes. De plus, les 
catalyseurs à base de rhodium sont beaucoup plus sensibles aux poisons que ne le sont les 
complexes du cobalt. Des efforts importants doivent donc être consentis pour purifier les 
réactifs avant de les mettre en œuvre. 
 
Les procédés oxo au cobalt n’ont que peu évolué depuis leur apparition et la plupart 
utilisent toujours comme précurseur un complexe carbonyle du cobalt non modifié. Les 
procédés au rhodium, par contre, ont bénéficié de plusieurs améliorations comme l’emploi de 
ligands phosphines de sorte que, grâce à ces bases de Lewis, les complexes ont gagné en 
activité et en stabilité vis à vis du milieu et des conditions opératoires. De plus, la 
fonctionnalisation de ces ligands, notamment par des groupements ioniques, a permis 
d’appliquer ces systèmes à des milieux biphasiques. 
 
 
I.3.1. Les grands procédés industriels d'hydroformylation au cobalt 
 
Les procédés d’hydroformylation catalytique utilisés industriellement se répartissent en 
trois générations.60 
 
Les procédés de première génération emploient l’espèce catalytique [HCo(CO)4], appelée 
encore cobalt non modifié, en phase homogène. Ils travaillent dans des conditions dures de 
température et de pression (de 200 à 350 bar et entre 150 et 180°C). Ces procédés, encore 
utilisés de nos jours de façon significative par BASF, Exxon et Shell, sont peu sélectifs par 
rapport à leurs successeurs et présentent des inconvénients en ce qui concerne la séparation 
des produits et le recyclage du catalyseur. Une distillation en vue de la récupération des 
aldéhydes entraîne la décomposition du catalyseur. Le recyclage s’effectue alors par des 
traitements chimiques lourds impliquant des acides ou des bases concentrés, et entraîne des 
quantités importantes d’effluents aqueux. Le procédé Shell a pour particularité d’employer un 
complexe du cobalt modifié par une phosphine (PBu3) et peut être considéré comme 
l’aboutissement de cette génération (cobalt modifié). 
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Les procédés de deuxième génération mettent en œuvre des complexes du rhodium 
modifiés par des bases de Lewis, le plus souvent des phosphines (ex : UCC, RCH/RP). 
L’emploi de ces ligands a pour effet d’augmenter les sélectivités et la réactivité du catalyseur, 
permettant de travailler dans des conditions plus douces (100 bar et 130°C au maximum). Le 
complexe gagne également en stabilité et une distillation des produits de réaction est alors 
possible. Ces procédés sont regroupés sous l’appellation LPO (Low Pressure Oxo). 
 
Les procédés de troisième génération font appel à des milieux biphasiques liquide-liquide 
et des complexes modifiés en vue d’augmenter leur rétention dans l’une des phases. Les 
pertes de métal sont ainsi grandement réduites et le recyclage peut s’effectuer par simple 
décantation. Cette méthode a été appliquée à des complexes du rhodium, mais, à ce jour, 
aucun procédé de ce type ne fonctionne en employant du cobalt comme catalyseur. 
 
 
I.3.1.1. Le procédé BASF 
 
Le procédé BASF61 (schéma 1) est un procédé haute pression, de première génération, qui 
opère sur une large gamme d’alcènes (C3 à C12). Le recyclage du cobalt s’effectue avec 
changement du degré d’oxydation.  
L’espèce active [HCo(CO)4] est préformée dans un générateur de carbonyles (2), sous 
pression de gaz de synthèse purifié (1). En fin de réaction, le cobalt est récupéré par oxydation 
en milieu acide (5), en présence d’oxygène, et passe de Co(I) à Co(II). La phase organique est 
lavée à l’eau pour extraire le cobalt ainsi oxydé, qui est renvoyé au générateur de carbonyles. 
L’agent acide utilisé est généralement un acide carboxylique, formique ou acétique. 
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1 : Purification des gaz  2 : Générateur de carbonyles 3 : Réacteur 
4 : Séparateur haute pression 5 : Phase de décobaltage 6 : Décanteur 7 : Concentrateur 
Schéma 1 : Schéma de principe du procédé BASF. 
 
Les conditions habituelles pour ce procédé se situent entre 270 et 300 bar, et de 120°C à 
160°C. Une sélectivité accrue en produits linéaires est observée pour les basses températures 
(120°C). Typiquement, sur l’oct-1-ène, ce procédé atteint des conversions de 90% et une 
sélectivité de 75% en aldéhydes C9. Le rapport n/iso est de l’ordre de 2,3. On note l’obtention 
d’alcools en C9 jusqu’à une hauteur de 10% (exprimés en pourcentage massique) (tableau 2). 
 
Oct-1-ène Aldéhydes C9 Alcools C9 Lourds 
8-12 70-75 6-10 4-6 
Substrat : Oct-1-ène ; T : 120-160°C ; P : 270-300bar ; CO/H2 : 1/1 ; cobalt/substrat : 0,4-0,7% 
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I.3.1.2. Le procédé Exxon 
 
Le procédé Exxon62 (schéma 2), anciennement PCUK (Produits Chimiques Ugine 
Kuhlmann), fait également partie de la première génération. Il a été conçu, et demeure 
appliqué, pour des alcènes de longueur moyenne (C6-C12). Il est représentatif d’un recyclage 
du métal sans changement du degré d’oxydation.  
L’espèce active [HCo(CO)4] provient, ici aussi, d’un générateur de carbonyles (2). A 
l’issue de l’opération, le mélange réactionnel est traité par une solution aqueuse de soude (5). 
Le catalyseur régénéré [HCo(CO)4] est ainsi transformé en un sel de sodium 
Na[Co(CO)4], soluble dans l’eau. La phase aqueuse est alors séparée des produits organiques 
par décantation (6). L’hydrure de cobalt est reformé par addition d’acide sulfurique en 
présence de gaz de synthèse (7). Ce procédé travaille entre 160°C et 200°C, et de 250 à 300 
bar. Toutes les phases de recyclage du catalyseur doivent s’effectuer sous pression de CO, ce 
qui peut être considéré comme un inconvénient.  
 
 
1 : Purification des gaz  2 : Générateur de carbonyles 3 : Réacteur 4 : Séparateur(s) 
5 : Phase de décobaltage (soude) 6 : Lavage 7 : Acidification  8 : Colonne d’extraction 
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Dans une réaction type sur un mélange de trimères du propène (alcènes en C9), à une 
température de 175°C et une pression totale comprise entre 290 et 300 bar, la fraction 
d’aldéhydes en C10 représente entre 72 et 74% de la masse totale du brut. Le cobalt est 
introduit à hauteur de 0,3% en masse du substrat. Le rapport H2/CO est de 1,16. 
 
I.3.1.3. Le procédé Shell 
 
Le procédé Shell63 (schéma 3) est le seul procédé commercial à employer un catalyseur au 
cobalt modifié par des ligands phosphines. Il permet de travailler à des pressions plus basses 
que les précédents. Il fonctionne pour des alcènes entre C7 et C14.  
 
 
1 : Purification des gaz 2 : Réacteur 3 : Séparateur 4 : Distillation 5 : Régénération du catalyseur 
Schéma 3 : Schéma de principe du procédé Shell. 
 
Le gaz de synthèse, hautement purifié (1), le substrat oléfinique et le catalyseur recyclé 
sont introduits conjointement dans le réacteur (2). Après avoir quitté le séparateur (3), les 
liquides subissent une distillation soit sous pression de CO, afin de préserver le catalyseur, 
soit une distillation flash, pour limiter les contraintes thermiques imposées au complexe. Le 
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réactivation (5). Les conditions opératoires varient assez largement selon l’alcène engagé 
(tableau 3). 
 
Température (°C) Pression (bar) Rapport cobalt/alcène (% massique) 
Phosphine/cobalt 
(molaire) 
150 à 190 40 à 80 0,5 à 1 1 à 3 
Tableau 3: Conditions employées dans le procédé Shell. 
 
Les conditions opératoires varient entre 150°C et 190°C et de 40 à 80 bar selon la nature 
de l’alcène. L’activité du catalyseur se voit modifiée par la présence du ligand et son pouvoir 
hydrogénant est accru. Cette réaction conduit à la formation directe d’alcools, par 
hydrogénation des aldéhydes formés, et une quantité non négligeable d’alcanes est co-
produite, due à l’hydrogénation des alcènes. Les alcools ainsi formés sont commercialisés 
sous le nom "Dobanol". On note cependant une baisse d’activité spécifique de ce catalyseur, 
qui n’est pas compensée par l’élévation de la température de réaction. L’emploi de la 
distillation comme technique de séparation peut amener la dégradation d’une partie du 
complexe. Le ligand le plus employé est la tributylphosphine, PBu3. Ici, le rapport H2/CO (≥ 
2/1) est plus déséquilibré que dans les autres procédés au cobalt. 
 
L’une des particularités de ce procédé réside dans l’emploi possible de différents additifs 
(H2O, KOH…). La présence d’une faible quantité d’eau dans le milieu permet d’augmenter 
encore la production d’alcools par rapport aux aldéhydes, et inhibe la formation de formiates. 
En augmentant la basicité du milieu, par l’emploi de potasse par exemple, la réaction peut être 
orientée de façon à ce que les aldéhydes formés subissent une aldolisation puis une 
hydrogénation pour conduire à la production de 2-éthylhexanol.  
 
La comparaison de ce procédé aux deux précédents fait ressortir les avantages mais 
également les inconvénients qu’il peut entraîner. Le rapport n/iso pour les produits oxo est 
amélioré par la présence du ligand, des alcools sont obtenus directement pendant la réaction et 
les pressions appliquées sont jusqu’à 7 fois inférieures. D’un autre côté, l’activité spécifique 
du catalyseur étant diminuée, les volumes réactionnels doivent être plus importants et une 
partie du substrat engagé est directement convertie en alcane par hydrogénation. 
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I.3.2. Méthodes de recyclage du catalyseur 
 
Dans un procédé catalytique, le catalyseur constitue une part importante de 
l’investissement et les améliorations visant un recyclage efficace sont donc un axe de 
recherche essentiel. La solubilité des complexes carbonyle du cobalt dans les produits de la 
réaction nécessite une étape de décobaltage, par traitement chimique ou thermique, qui 
implique une autre étape de régénération du catalyseur. Outre les inconvénients techniques, 
ces traitements engendrent des coûts importants et une part du métal est inévitablement 
perdue. Une alternative, proposée par Lemke,64 consiste à traiter le mélange réactionnel par 
une solution aqueuse de Na2CO3 pour transformer la totalité du [HCo(CO)4] en sel 
Na[Co(CO)4] soluble dans l’eau. La régénération de l’hydrure de cobalt se fait ensuite par 
acidification de cette solution avec H2SO4, et il est entraîné dans la réaction par les gaz ou le 
substrat lui-même. Bien que les pertes en métal soit quasiment inexistantes, ce système génère 
une quantité conséquente d’effluents et reste lourd à gérer. Les traitements chimiques de ce 
type, par ajout d’une base pour piéger l’hydrure, puis acidification pour le régénérer semblent 
être, aujourd’hui encore, les méthodes les plus employées.  
 
D’autres possibilités ont été étudiées comme, par exemple, la récupération du cobalt par 
un polymère solide.65 L’emploi de la poly(2-vinylpyridine) permet une capture de 
[HCo(CO)4], par protonation de la pyridine, directement dans le réacteur d’hydroformylation 
et sous pression de H2/CO. Cette méthode permet de récupérer efficacement le cobalt se 
trouvant sous forme hydrure et la restitution du catalyseur dans sa forme active intervient 
simplement en plaçant le système sous monoxyde de carbone seul. En revanche, ce polymère 
se montre bien moins efficace pour la récupération de [Co2(CO)8] qui se complexe 
difficilement.  
 
Une proposition de Matsuda et al.66 utilise la propriété de dismutation des bases azotées 
sur [Co2(CO)8]. Les auteurs ont engagé une bipyridine formée à partir de l’éthylène glycol, 
l’EBP, avec le dimère du cobalt dans l’hydroformylation du déc-1-ène. Le système se montre 
actif dès 50 bar et 80°C et également en présence d’une faible quantité de monoxyde de 
carbone. Après catalyse, le complexe formé apparaît être une paire d’ions de formule brute 
[H2Co3(CO)9(EBP)4] et présente en infrarouge les bandes d’absorption caractéristiques de 
l’anion [Co(CO)4]-. Ce complexe a la particularité d’être soluble dans le milieu au cours de la 
réaction et de pouvoir être décanté par retour à température ambiante. Toutefois, ce système 
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se trouve limité par la grande solubilité de la paire d’ions dans les solvants polaires et 
notamment les aldéhydes issus de la réaction. Les essais de recyclage ont montré une perte 






Nous voyons donc que les trois principaux procédés au cobalt actuellement en fonction se 
basent sur une technologie relativement ancienne, montrent une sélectivité limitée et 
impliquent des traitements lourds. D’autre part, les différentes solutions proposées pour 
améliorer la récupération du cobalt n’ont pas eu de réel impact. Toutefois, de nos jours, des 
considérations d’ordre économique autant qu’écologique amènent à rechercher des 
alternatives à ces méthodes afin de répondre au mieux aux problèmes d’extraction des 
produits de la réaction et de recyclage du catalyseur. Les procédés de catalyse biphasique 
(troisième génération), dans lesquels le catalyseur est véhiculé et retenu dans une phase alors 
que les réactifs et les produits de la réaction sont contenus dans l'autre phase, offrent une 
solution intéressante. En effet, les deux phases n’étant pas miscibles, la séparation entre la 
phase contenant les produits et celle contenant le catalyseur peut s’effectuer simplement par 
décantation. De plus, dans le meilleur des cas, la phase catalytique peut être réutilisée 
directement dans un nouveau cycle réactionnel sans traitements intermédiaires. 
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I.4. Applications des complexes carbonyle du cobalt en milieu biphasique 
 
La catalyse biphasique qui s’est développée autour de la réaction d’hydroformylation a été 
appliquée à des systèmes aqueux grâce à des ligands phosphines fonctionnalisées, ioniques 
comme la TPPTS (triphénylphosphinetrisulfonée), donnant lieu à des applications 
industrielles comme c’est le cas pour les catalyseurs à base de rhodium.  
 
Dès 1979, Jenck,67 pour la compagnie Rhône-Poulenc, décrit l’emploi du ligand TPPTS 
dans un procédé d’hydroformylation biphasique aqueux. La fonctionnalisation du ligand PPh3 
par des groupements anioniques sulfonates SO3-, a permis de rendre le catalyseur soluble dans 
l’eau. Grâce à ce ligand, le cobalt peut également être immobilisé dans la phase aqueuse, la 
catalyse s’effectuant à l’interface avec la phase organique constituée par les réactifs, et la 
solution de catalyseur peut être séparée des produits par simple décantation. L’application de 
ces complexes du cobalt s’est faite dans l’hydroformylation de différents alcènes en C6 et C8 
(isomères de l’hexène et de l’octène), pour laquelle la phase organique est constituée par 
l’alcène lui-même. Les meilleurs résultats ont été obtenus sur l’hex-1-ène, à 140°C et 130 bar 
d’un mélange H2/CO = 2 (mol/mol), pour un rapport molaire phosphore/cobalt = 4. Dans ces 
conditions, l’alcène est consommé à 98% en 3 heures, avec une sélectivité en aldéhydes de 
89%, les produits d’hydrogénation représentant moins de 10% de la conversion avec 8% 
d’heptanol et 1% d’hexane. La fuite de cobalt en phase organique est d’environ 1% du cobalt 
introduit. Le catalyseur a pu être recyclé 4 fois grâce à la phase aqueuse sans perte d’activité 
et la décantation s’effectue facilement. 
 
Dans des travaux plus récents, Rosi et al.68 décrivent la préparation, la caractérisation et 
l’emploi en hydroformylation de quatre complexes dimères du cobalt, substitués par des 
phosphines fonctionnalisées : [P(C2H4CN)3], [P(C2H4COOMe)3] [P(C3H6OMe)3] et 
[P(C3H6OEt)3]. Les auteurs estiment que la formation des dimères [Co2(CO)6(L)2] passe par le 
cluster [Co4(CO)12], qu’ils ont détecté en infrarouge. Il apparaît que les fréquences des 
vibrations d’extension des groupements nitriles (CN) et carboxyliques (COOMe) ne montrent 
aucun changement entre le ligand libre et coordonné. Ils sont donc liés uniquement par le 
phosphore, même s’ils portent des fonctions susceptibles de se coordonner. Les groupements 
présents sur le squelette de ces ligands apportent un caractère hydrophile par leur polarité et 
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les complexes formés ont été appliqués à l'hydroformylation de l’hex-1-ène dans différents 
solvants, y compris en présence d’eau. Lorsque les auteurs effectuent leurs tests dans un 
mélange eau/dioxane, les résultats restent peu probants avec seulement 5% de rendement en 
produits hydroformylés contre 88% dans le dioxane seul. Toutefois, en étudiant l'influence de 
la température dans ces conditions, les auteurs voient une augmentation de la conversion de 
36% à 100°C jusqu'à 87% à 150°C. La proportion en produit linéaire chute dans le même 
temps de 78% à 100°C à 57% à 150°C.  
 
En 1999, le groupe de Beller69 a étudié l’hydroformylation des isomères du pent-2-ène 
avec un système cobalt/TPPTS en milieu biphasique aqueux. Sur ces alcènes internes, à 
190°C et 100 bar de H2/CO (1/1), ce système permet d’atteindre une sélectivité de 75% en 
aldéhydes et un rapport n/iso de 3. En comparaison, l’hydroformylation de l’hex-2-ène dans le 
benzène avec [HCo(CO)3(PBu3)] s’opère à 170°C et 250 bar. Dans les conditions de Beller, 
les alcools représentent au maximum 5% des produits formés. Le rapport n/iso apparaît 
défavorisé par les basses pressions de gaz de synthèse et chute à 1 sous 20 bar de pression 
totale. Ce travail montre essentiellement que l’activité du cobalt pour l’hydroformylation des 
alcènes internes en aldéhydes linéaires, qui est largement supérieure à celle du rhodium, peut 
être transposée à un milieu biphasique aqueux. 
 
Récemment, Haumann et al.70 ont effectué l’hydroformylation du tétradéc-7-ène dans des 
microémulsions qui résultent de la présence d’un tensioactif et d’une phase aqueuse. Le 
système catalytique, basé sur [Co2(CO)6(TPPTS)2], ne dégage une activité satisfaisante qu’à 
partir de 160°C et 80 bar, avec une conversion de 86% en 10 heures pour 200 ppm de 
catalyseur. Le rapport n/iso est légèrement supérieur à 1 et la sélectivité en alcools est de 
25%. Les auteurs voient apparaître, à 160°C et 120 bar, une diminution de la linéarité des 
produits et l’attribuent à la formation de l’hydrure [HCo(CO)4], beaucoup plus actif que son 
homologue substitué mais moins sélectif. Toutefois, l’analyse de la phase organique en fin de 
réaction, par absorption atomique, n’a pas révélé la présence de cobalt. Il est à noter que, du 
fait de la présence du tensioactif dans le milieu, la décantation des deux phases ne se fait pas 
complètement et les auteurs ont recours à l’ultrafiltration pour récupérer les agrégats 
micellaires contenant la phase aqueuse porteuse du catalyseur. 
 
Dernièrement, Parmar et al.56 ont décrit l’emploi d’un système [CoCl2(TPPTS)2] dans 
l’hydroformylation de l’hex-1-ène en milieu biphasique aqueux. Le taux de conversion de 
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l’alcène atteint 87%, en 7 heures sous 90 bar de H2/CO (1/1), à 100 et 120°C. L’activité 
hydrogénante est importante, avec un minimum de 7% d’hexane formé, et les isomères de 
l’alcène comptent toujours pour au moins 10% des produits obtenus. Toutefois, la sélectivité 
en aldéhydes reste voisine de 70% et le rapport n/iso autour de 3. Lorsque l’eau est remplacée, 
dans ce système, par de l’acétonitrile, la sélectivité en aldéhydes monte à 95%, mais la 
conversion chute à 30%. 
 
 
Ainsi, l’application du cobalt dans l’hydroformylation en milieu biphasique apparaît 
limitée. Elle s’est faite en milieu aqueux par l’emploi de ligands hydrosolubles, avec plus ou 
moins de réussite, mais les exemples demeurent peu nombreux contrairement au rhodium.  
Les recherches dans le domaine de la catalyse biphasique ont également conduit à 
développer de nouvelles classes de solvants, comme les solvants perfluorés, les fluides 
supercritiques ou encore les liquides ioniques. Ces derniers présentent des propriétés physico-
chimiques intéressantes et apportent plusieurs avantages en tant que solvant de réaction en 
catalyse. Toutefois, l’extension de l’hydroformylation biphasique dans ces nouveaux milieux 
semble encore peu explorée dans le cas du cobalt. 
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I.5. L’hydroformylation dans les milieux liquides ioniques 
 
Ces dernières années, le champ d’application des liquides ioniques s’est considérablement 
étendu. Ils sont désormais présents comme catalyseurs, co-catalyseurs ou solvants, aussi bien 
dans des réactions organiques qu’organométalliques. Ils montrent des propriétés intéressantes 
en tant que solvants d’extraction ou comme électrolytes, et certains apparaissent compatibles 
avec les systèmes biologiques. Ces milieux semblent être adaptables à tous les domaines de la 
chimie et le nombre de publications récentes démontre que ce champ de recherche est encore 
en pleine évolution.71-7971,7273747576777879 
Nous allons ici nous attacher plus particulièrement aux propriétés qui rendent ces milieux 
attractifs en tant que solvant pour la catalyse.  
 
 
I.5.1. Présentation des milieux liquides ioniques 
 
L’appellation liquide ionique s’applique à des composés formés exclusivement d’ions, 
généralement un cation organique associé à un anion organique ou inorganique, et qui sont 
liquides à des températures inférieures à 100°C. Contrairement à des sels usuels possédant 
une structure organisée (cristalline) et donc un point de fusion élevé, comme NaCl (Tf = 
806°C), les liquides ioniques s’apparentent à ce que l’on a appelé des sels fondus, développés 
initialement comme électrolytes en électrochimie. 
La physico-chimie de ces composés est modulable en fonction du cation et de l’anion,80,81 
qui peuvent être choisis parmi un grand nombre d’ions, dont le nombre s’accroît 
régulièrement. Quelques uns des cations et anions les plus fréquemment rencontrés sont 
présentés sur les figures 21 et 22. 
 




















































Figure 21 : Principaux cations rencontrés dans la formation de liquides ioniques. 
 
CH3COO- CF3SO3- (CF3SO2)2N- (CF3SO2)3C-CF3COO-
BF4- PF6- AsF6- SbF6-NO3-Br-Cl- AlCl4
-
 
Figure 22 : Exemples d’anions fréquemment rencontrés dans les liquides ioniques. 
 
L’emploi des liquides ioniques, en remplacement des solvants organiques usuels, est 
motivé par cette modularité dans leurs propriétés physico-chimiques, et les plus attractifs pour 
cet usage sont ceux qui se présentent sous forme liquide à température ambiante (RTILs). 
Ils se caractérisent, d’une part, par une tension de vapeur très faible, ce qui réduit 
grandement les risques lors du stockage et de la manutention et facilite l’extraction des 
produits de réaction par distillation. 
D’autre part, ils présentent une importante stabilité thermique, jusqu’à 400°C, et un point 
de fusion relativement bas, inférieur à -80°C dans certains cas. Ils sont de ce fait utilisables 
sur une large gamme de température.  
Par ailleurs, le choix de leurs constituants permet une grande flexibilité en termes de 
miscibilité et peut amener à un caractère très hydrophile comme totalement hydrophobe. 
Enfin, de par leur nature, ils présentent une grande affinité pour les composés chargés, 
ligands ou catalyseurs, et tendent à stabiliser les intermédiaires ioniques. 
 
I.5.1.1. Point de fusion 
 
Le bas point de fusion de ces sels provient, d’une part, de la basse symétrie du cation qui 
ne leur permet pas de cristalliser dans un système ordonné et, d’autre part, de la taille 
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importante des ions constitutifs qui délocalise la charge portée et empêche les interactions 
électrostatiques fortes entre cations et anions. 
En effet et à titre d’exemple, la variation de la chaîne carbonée dans un sel de 1-alkyl-3-
méthylimidazolium, entraîne de fortes modifications du point de fusion, comme le montre le 
tableau 4. 
 
Cation Sel Point de fusion 
N N
H3C CH3     Méthyl-Méthyl Imidazolium
[MMI][BF4] 103°C 
N N
H3C C2H5       Ethyl-Méthyl Imidazolium
[EMI][BF4] 6°C 
N N
H3C C4H9       Butyl-Méthyl Imidazolium
[BMI][BF4] -81°C 
N N
H3C C6H13     Hexyl-Méthyl Imidazolium
[HMI][BF4] -82°C 
N N
H3C C8H17      Octyl-Méthyl Imidazolium
[OMI][BF4] -78°C 
N N
H3C C10H21    Décyl-Méthyl Imidazolium
[DMI][BF4] -4°C 
Tableau 4 : Variation du point de fusion de sels d'imidazolium. 
 
De même, le changement d’anion dans des sels du 1-butyl-3-méthylimidazolium [BMI]+ 
amène également des changements importants des points de fusion (tableau 5). 
 






Point de fusion 65°C -72°C -81°C -61°C 65°C 16°C -50°C -4°C 
Tableau 5 : Influence de l'anion sur le point de fusion de sels du cation [BMI]+. 
 
I.5.1.2. Miscibilités et solubilité des gaz dans les liquides ioniques 
 
Les liquides ioniques font preuve également d’une grande flexibilité en termes de 
miscibilité, toujours en jouant sur la nature de leurs constituants. Lorsque l'on associe le 
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cation 1-butyl-3-méthylimidazolium [BMI]+ à un chlorure Cl- ou un bromure Br-, le sel ainsi 
formé est soluble dans l'eau et particulièrement hygroscopique, tandis que le sel 
d'hexafluorophosphate [PF6]- n'est pas miscible à l'eau. Inversement, les sels halogénés, 
[BMI]Cl ou [BMI]Br, sont peu solubles dans l'acétone alors que [BMI][PF6] y est 
parfaitement miscible. La lypophilie de ces composés peut être accentuée par les substituants 
du cation. 
La tendance générale veut que les liquides ioniques ne soient pas miscibles avec des 
solvants apolaires comme les alcanes. Leur polarité se rapprochant davantage des solvants 
polaires aprotiques (DMSO, DMF…), ils ne sont pas de bons solvants pour des composés peu 
polaires comme les alcènes et conviennent mieux aux aldéhydes et aux alcools. Ils favorisent, 
par contre, l'existence de composés et d'intermédiaires ioniques.  
Cependant, les complexes organométalliques nécessitent souvent des ligands adaptés, 
possédant une forte affinité avec le milieu, pour obtenir l’immobilisation souhaitée. 
 
La solubilité des gaz dans le solvant de réaction étant un facteur important, elle a été 
mesurée pour certains gaz usuels, dans des liquides ioniques basés sur le cation imidazolium 
(tableau 6).82 Cette solubilité est traduite par la constante de Henry (kH) qui est inversement 
proportionnelle à la fraction molaire de gaz dissous. Une faible constante de Henry indique 
donc une grande solubilité alors qu’une valeur plus importante est obtenue pour des 
solubilités plus basses.  
 
Liquide Ionique [BMI][PF6] 
Gaz CO2 C2H4 C2H6 CH4 O2 Ar 
kH (bar) 53,4 173 355 1690 8000 8000 
Tableau 6 : Solubilité de différents gaz dans [BMI][PF6] à 25°C et 13 atm. 
 
Ces données peuvent être comparées à celles fournies pour l’oxygène (kH = 4047 bar) et le 
dioxyde de carbone (kH = 142 bar) dans l’eau. Le dioxyde de carbone apparaît très soluble 
dans les liquides ioniques, plus que dans l’eau, ce qui justifie l’emploi du CO2 supercritique 
(scCO2) comme solvant d’extraction dans ces milieux. 
 
Les solubilités de l’hydrogène et du monoxyde de carbone sont des facteurs essentiels 
pour appliquer ces nouveaux solvants à la réaction d’hydroformylation (tableau 7).  
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[BMI]+ [BF4]- [PF6]- [SbF6]- [CF3CO2]- [NTf2]- Toluène 
H2 83 5800 6600 4900 4900 4500 2690 
CO 84 3370 3270 2010 1910 950 1289 
Tableau 7 : Solubilité (kH, bar) de H2 et CO dans une série de sels de [BMI]+ et comparaison 
avec le toluène. 
 
Il apparaît que H2 est peu soluble dans les liquides ioniques. Toutefois, cette solubilité 
reste supérieure à celle trouvée dans l’eau (kH = 68000 bar). La solubilité de CO dans les 
liquides ioniques est supérieure à celle de H2 et peut être, pour [BMI][NTf2], plus importante 
que dans le toluène. Elle apparaît suivre la taille de l’anion du solvant, avec une solubilité 
maximale pour un anion volumineux, ce qui n’est pas le cas pour l’hydrogène. 
 
 
I.5.2. Application des liquides ioniques dans l’hydroformylation catalytique 
 
Les liquides ioniques trouvent une large application comme alternative aux solvants 
usuels. Dans les réactions organiques et organométalliques homogènes, ils peuvent remplacer 
des composés organiques volatiles (VOCs en anglais) comme solvant de la réaction. Dans les 
milieux biphasiques liquide-liquide, ils se substituent à des solvants polaires, ou encore 
servent de solvants d’extraction. De nombreuses réactions y ont été transposées avec succès, 
apportant parfois une amélioration de l'activité et de la sélectivité. L'atout essentiel des 
systèmes biphasiques reste de pouvoir véhiculer le catalyseur et le maintenir dans la phase 
liquide ionique pour faciliter sa récupération en fin de réaction. 
Des résultats obtenus en catalyse biphasique montrent également le potentiel de ces 
solvants, si ce n'est à améliorer, du moins à remplacer les systèmes monophasiques ou 
biphasiques, aqueux par exemple, anciennement employés. 
 
L'hydroformylation catalytique des alcènes a été mise en œuvre en présence de liquides 
ioniques pour palier le manque de solubilité rencontré, dans l’eau, pour les alcènes à chaîne 
moyenne et longue, tout en conservant les avantages de la catalyse biphasique. La grande 
majorité de ces recherches s’est portée sur les catalyseurs à base de rhodium, un faible 
nombre emploient d’autres métaux et, en dehors de brevets IFP,85-87 aucune application 
n’apparaît pour des complexes du cobalt. Toutefois, nous pouvons citer quelques exemples de 
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systèmes catalytiques ayant obtenu des résultats intéressants et présentant différents concepts 
appliqués aux liquides ioniques. 85,86,87 
 
En 1995, le groupe de Chauvin,88 à l’Institut Français du Pétrole, décrit l'hydroformylation 
du pent-1-ène dans [BMI][PF6] en présence de [Rh(CO)2(acac)]/PPh3, à 80°C sous 20 bar de 
H2/CO. Ce système présente une activité (TOF = 333 h-1) légèrement supérieure à celle du 
même complexe dans le toluène (TOF = 297 h-1) et amène un rapport n/iso de 3. Toutefois, 
une perte du catalyseur dans la phase organique est notée et ce phénomène de fuite doit être 
contré en employant un ligand fonctionnalisé (TPPMS), ce qui entraîne une perte d'activité 
(TOF = 59 h-1). Cependant, ce système reste tout à fait innovant et son application a présenté 
un intérêt certain.  
 
Wasserscheid et al.89 ont engagé un catalyseur à base de platine, [PtCl2(PPh3)2], dans 
l’hydroformylation de l’oct-1-ène en présence de liquides ioniques chlorostannates, comme 
[BMI][SnCl3]. En 2 heures, sous 90 bar de H2/CO et à 120°C, l'activité de ce système est 
comparable à celle obtenue dans le dichlorométhane, avec une conversion de 22% et une 
sélectivité de 95% en n-nonanal dans le liquide ionique, contre 26% de conversion et 98% de 
sélectivité dans CH2Cl2. Ici, le liquide ionique peut être considéré comme jouant le rôle de co-
catalyseur. En effet, comme pour les anions chloroaluminates, les chlorostannates apportent 
une légère acidité de Lewis. Ils se lient au métal, l’appauvrissant en électrons, et le rendant 
plus réactif vis-à-vis des dérivés insaturés comme une double liaison éthylénique, riche en 
électrons. 
De même, l'hydroformylation du pent-3-ènoate de méthyle, en présence de [PtCl2(PPh3)2] 
et de SnCl2, peut s'effectuer en phase liquide ionique dans ce même type de sel chlorostannate 
([cation]+[SnCl3]-). Bien que les taux de conversion restent faibles, avec 6,3% au mieux pour 
[BMI][SnCl3], une réelle amélioration est apportée comparativement aux résultats obtenus 
dans CH2Cl2 qui ne font état que de 1,5% de conversion.  
 
Le problème de la perte du catalyseur dans la phase organique a poussé les recherches vers 
la mise au point de systèmes catalytiques employant des ligands fonctionnalisés par des 
groupements ioniques. Ce travail, dont une approche avait déjà été réalisée dans les systèmes 
biphasiques aqueux, a permis d'augmenter les affinités entre le complexe organométallique et 
le sel fondu. 
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Brasse et al.90 sont parvenus à une solution très efficace avec le ligand 
bis(diphénylphosphino)cobaltocénium, qui dérive du cobaltocène. C'est un homologue du 
ligand bis(diphénylphosphino)ferrocène (dppf) et il présente la particularité d'être cationique. 
Dans l'hydroformylation de l'octène par le rhodium, en milieu biphasique [BMI][PF6], il 
permet non seulement de retenir le métal dans la phase ionique, mais améliore également 
l'activité du système (tableau 8). La fuite de rhodium en phase organique n'est que de 0,2%. 
Les auteurs comparent l'effet de ce ligand à d'autres plus standards, mais le ligand 
cobaltocénium améliore la réaction à tous les niveaux. 
 
Ligand TOF (h-1) n/iso Sélectivité (%) (n-aldéhydes) 
PPh3 426 2,6 72 
TPPTS 98 2,6 72 
{Co[(C5H4)PPh2]2}+ [PF6]- 810 16,2 94 
(T = 100°C ; P = 10 bar) 
Tableau 8 : Comparaison des performances entre des ligands classiques et le ligand  
bis(diphénylphosphino)cobaltocénium. 
 
Peu après, Brauer et al.91 décrivent l’hydroformylation, par un complexe du rhodium, de 
l’oct-1-ène en présence de [BMI][PF6]. Ici, la fonctionnalisation de ligands monophosphines, 
directement sur le phosphore, par des groupements ioniques 1-butyl-3-méthylimidazolium, 
associés à l’anion [PF6]-, permettent d’obtenir une très forte activité (TOF > 550 h-1) avec 
cependant un rapport n/iso peu supérieur à 1. En revanche, l’emploi de groupements 1,3-
diméthylimidazolium, portés en para du phosphore par un cycle benzénique du ligand PPh3, 
amène une activité moins importante (TOF = 51 h-1) mais un gain de linéarité pour les 
aldéhydes formés, avec un rapport n/iso de 2,8. Les auteurs insistent ici sur le fait que la 
proximité entre le groupement cationique et le centre métallique augmente l’activité 
catalytique de façon significative. Dans le même temps, ce groupe décrit l’utilisation,92 dans 
la même réaction, de phosphines fonctionnalisées de type [PRn(Ph)3-n], où R est un 
groupement imidazolium dérivé du 1-vinylimidazole et séparé de P par un espaceur C2H4. 
L’activité est ici modérée (TOF = 32 h-1) mais le rapport n/iso reste de 2,8. Dans chacun de 
leurs essais, les auteurs évaluent une très faible perte de rhodium en phase organique, en ne se 
basant que sur la coloration de cette dernière. 
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Egalement, Bronger et al.93 rapportent l’emploi de ligands diphosphines, de type Xantphos, 
dans l’hydroformylation de l’oct-1-ène en présence de [BMI][PF6]. Le ligand dicationique, 
fonctionnalisé par deux groupements imidazolium, associé au rhodium permet d’obtenir une 
haute activité (TOF > 300 h-1) et un rapport n/iso proche de 50, tout en retenant fortement le 
catalyseur puisque la perte de rhodium est inférieure à 0,07%. Par la suite,94 ce groupe a 
étendu l’application de ces ligands à l’hex-1-ène et, en ajustant les conditions opératoires, 
atteint une activité impressionnante (TOF > 6200 h-1) tout en conservant un rapport n/iso 
supérieur à 40 et des pertes de rhodium toujours aussi faibles. Les meilleurs résultats sont 
obtenus pour de faibles concentrations en catalyseur et ce système s’est montré réutilisable 
plus de 10 fois, sans perte significative d’activité.  
 
La réaction d'hydroformylation dans les systèmes utilisant les liquides ioniques présente 
une autre difficulté, inhérente à ce type de solvants. Ce sont des milieux polaires et la 
séparation des produits de la réaction (aldéhydes, alcools), qui sont également polaires, 
s'avère souvent délicate car la plupart des liquides ioniques présentent une miscibilité 
importante avec les aldéhydes. Plusieurs approches ont été développées pour surmonter ce 
problème. 
 
L'alcène étant apolaire, il est peu miscible avec le liquide ionique et peut être utilisé 
comme co-solvant pour favoriser l'extraction des produits de la réaction. L'avantage d'utiliser 
le réactif lui-même est de ne pas introduire d'autre composé organique qu'il faudrait ensuite 
séparer et recycler et qui pourrait entraîner une contamination des produits. 
 
Une autre approche consiste à utiliser le CO2 supercritique (scCO2) pour extraire les 
produits de la réaction.95 Ce système a été employé pour l'hydroformylation de l’oct-1-ène 
dans [BMI][PF6] catalysée par un système à base de rhodium/TPPDS fonctionnant en continu. 
Ce système présente une activité inférieure à celle du système organique dans le toluène, mais 
tous les réactifs et les produits, liquides et gazeux, sont véhiculés par le fluide supercritique, et 
la fuite de rhodium dans les produits organique est inférieure à 1 ppm. 
 
De la même façon que dans une phase aqueuse, le concept (SAPC : Supported Aqueous 
Phase Catalysis) de catalyseur supporté sur un support inorganique, tel que la silice, peut être 
mis en œuvre dans les liquides ioniques (SILPC : Supported Ionic Liquid Phase Catalysis). 
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Cette méthode permettrait, en plus de faciliter la récupération du catalyseur, d’utiliser une 
faible quantité de liquide ionique qui reste une partie onéreuse de ces systèmes catalytiques. 
 
Ce concept a été appliqué pour la première fois en hydroformylation, sur l’hex-1-ène, par 
Menhert en 2002.96 Le système catalytique est formé d'un complexe du rhodium allié à des 
ligands phosphines anioniques comme la TPPTS. La silice reçoit des groupements 
imidazolium comme fonctions de surface et ces nouveaux supports sont alliés aux solvants 
[BMI][PF6] ou [BMI][BF4] dans un procédé en continu, à lit fixe. L'activité de ce système est 
bien inférieure à celle des systèmes homogènes monophasiques et il apparaît une fuite de plus 
en plus importante du rhodium en phase organique avec l'accroissement de la concentration 
en aldéhyde. Toutefois, lorsque la charge en aldéhyde est régulée, ce système permet de 
faciliter la récupération du catalyseur et d'utiliser une quantité réduite de liquide ionique.  
 
Dernièrement,97 le groupe de Wasserscheid a décrit une nouvelle application du concept 
SILPC dans l’hydroformylation en continu du propène dans un procédé à lit fixe, en phase 
gazeuse. Le rhodium est ici associé à un ligand bidente sulfoxantphos, présentant deux 
groupements sulfonates SO3-, et mis en solution dans le liquide ionique [BMI][n-C8H17OSO3]. 
La solution de catalyseur est ensuite physisorbée sur de la silice et le système est engagé dans 
la réaction pour 60 heures. Les auteurs montrent que la désactivation du système provient des 
groupements OH de surface du support, qui mobilisent une partie du ligand. Cette 
désactivation est en partie contrée par traitement thermique préliminaire du support mais le 
système nécessite toujours un rapport L/Rh de 10 afin de conserver son activité durant 60 
heures. Dans ces conditions, la fréquence de rotation du système (TOF) est d’environ 40 h-1 
sur toute cette période et le rapport n/iso reste proche de 20. Les auteurs ont ici mis en avant 
les causes possibles de la perte d’activité de ce genre de système au cours du temps. 
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Présentation du système catalytique  
 
étudié et des objectifs de la thèse 






En termes de capacités de production des composés oxo, qui ne cessent de croître chaque 
année, le rhodium se trouve largement majoritaire et a supplanté le cobalt depuis le milieu des 
années 80. Toutefois, cette considération est en grande partie due à la place qu’occupe la 
synthèse du butanal à partir du propène, qui reste la principale application dans les procédés 
d’hydroformylation et pour laquelle le rhodium se montre tout à fait adapté.  
Pour ce qui est des aldéhydes à chaînes carbonées plus longues (C6-C18), le rhodium se 
montre thermiquement trop sensible pour pouvoir leur transposer les procédés classiques 
appliqués aux alcènes légers. De ce fait, les complexes du cobalt sont encore utilisés pour 
transformer des alcènes au-delà des termes en C6, dans des procédés quasiment inchangés 
depuis leur apparition, avec toute la lourdeur de conduite que nous avons évoquée 
précédemment. De plus, le cobalt possède la propriété intrinsèque, de par sa petite taille, de 
favoriser l’isomérisation des doubles liaisons internes vers la position terminale et permet 
ainsi d’obtenir une majorité d’aldéhydes terminaux lors de l’hydroformylation d’un mélange 
quelconque d’alcènes.  
C’est cette propriété d’isomérisation catalysée par le cobalt que l’Institut Français du 
Pétrole a souhaité mettre à profit pour transformer une coupe C8 composée d’environ 60% 
d’alcènes mono-ramifiés, 34% de di-ramifiés et seulement 6% d’alcènes terminaux, obtenue 
lors du procédé IFP Dimersol X de dimérisation des butènes. 
 
Afin d’effectuer un recyclage simplifié et efficace, sans nuire aux performances 
catalytiques, des travaux antérieurs à cette étude, menés à l’IFP, se sont portés sur la mise en 
œuvre d’un système biphasique, employant les milieux liquides ioniques non-aqueux. Pour 
optimiser la rétention du catalyseur dans la phase ionique en fin de réaction, deux approches 
peuvent être envisagées.  
La première est d’employer des ligands, le plus souvent phosphorés ou azotés, porteurs 
d’un groupement fonctionnel ionique qui présentent, de ce fait, une affinité pour le solvant de 
récupération, comme par exemple dans les systèmes biphasiques aqueux. Néanmoins, les 
changements apportés à la sphère de coordination du métal modifient sensiblement les 
sélectivités de la réaction. Cet effet est notamment visible avec l’utilisation de ligands 
phosphorés qui augmentent l’activité hydrogénante du système et amènent à la conversion 
d’une partie de l’alcène en alcane.  
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La deuxième possibilité consiste à apporter directement une modification au complexe sur 
le centre métallique pour obtenir un précurseur catalytique de forme ionique, par un 
changement du degré d’oxydation du métal. En considérant le précurseur neutre [Co2(CO)8], 
habituellement utilisé dans les systèmes homogènes, la propriété de dismutation de ce dimère 
par les bases de Lewis (cf. I.2.2.) permettrait d’obtenir un précurseur ionique, de la forme 
[Co(B)6][Co(CO)4]2, et la rétention du catalyseur en phase ionique serait induite par la nature 
même du complexe.  
 
C’est cette deuxième approche qui a été retenue car sa mise en œuvre ne nécessite pas la 
conception de ligands spécifiques au milieu utilisé et les composés de départ sont facilement 
accessibles sur le marché. Comme l’indique la littérature, l’obtention d’une paire d'ions 
Co(II)/Co(-I) à partir du dicobalt octacarbonyle s’opère par l’action d’une base dure de Lewis, 
notamment des bases azotées ou oxygénées. Dans les conditions de la réaction, l'eau et les 
alcools sont susceptibles de donner lieu à des réactions parasites alors que certaines amines, 
notamment les pyridines, restent inertes vis-à-vis du milieu.  
 
Le système catalytique qui nous occupe ici a été élaboré autour du dimère [Co2(CO)8], 
associé à une pyridine, dans un milieu biphasique constitué de l’heptane comme solvant pour 
la phase organique et d’un sel de 1-butyl-3-méthylimidazolium ([BMI]+ A-) pour la phase 
ionique. Les premiers essais menés sur ce système ont permis d’obtenir des résultats 
encourageants et ont conduit l’IFP à un dépôt de brevet.1 En effet, le système montre une 
activité satisfaisante en hydroformylation ainsi que les capacités attendues pour la 
récupération du cobalt en fin de réaction et la réutilisation de la phase catalytique dans 
plusieurs cycles successifs.  
Ces résultats permettent d’établir un principe de fonctionnement qui peut se résumer 
comme suit (fig. 23) :  
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Figure 23 : Principe de la catalyse biphasique avec un système 
[Co2(CO)8]/Pyridine/Liquide ionique. 
 
- dans les conditions normales de température et de pression, le précurseur du cobalt est 
entièrement contenu dans le liquide ionique, sous forme ionique. 
- placé dans les conditions de la catalyse, le système génère l’espèce active et effectue 
l’hydroformylation. 
- lors du retour aux conditions ambiantes, le cobalt adopte à nouveau une forme ionique et est 
récupéré par le liquide ionique. 
- la séparation des produits de réaction et du catalyseur s’effectue par simple décantation. 
 
Par comparaison avec un système homogène classique, les modifications essentielles 
apportées ici proviennent, d’une part, de la présence d’une base de Lewis qui implique le 
caractère ionique du précurseur catalytique et, d’autre part, de la présence d’un liquide 
ionique non-aqueux qui véhicule les espèces ioniques du cobalt.  
 
Les questions qui se posent en présence d’un tel système concernent, premièrement, la 
nature neutre ou ionique de l’espèce catalytique active, qui induit la localisation de la catalyse 
dans l’une ou l’autre des phases, et le caractère substitué ou non de cette espèce, qui a une 
influence sur sa réactivité et sur la stéréochimie des produits obtenus. Une partie de la réponse 
a été apportée en comparant les résultats obtenus, en termes de conversion et de sélectivité, 
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départ de [Co2(CO)8]. Ces premières conclusions ont été recoupées par l’observation 
infrarouge des changements apportés à ce système lorsqu’il est placé à haute température sous 
pression de H2/CO. 
Une fois l’espèce active identifiée, se pose la question de son origine, à partir du 
précurseur catalytique ionique (Co(II)/Co(-I)), afin de déterminer si la totalité du cobalt 
introduit joue un rôle actif dans la réaction ou si l’une des deux parties reste spectatrice. Les 
observations séparées des parties anionique et cationique, dans des conditions assez proches 
de celles de la catalyse, ont amené à la détermination des équilibres d’oxydo-réduction 
conduisant à l’activité de ce système et à l’implication de chacune des parties du précurseur.  
Enfin, la connaissance du processus permettant la récupération du cobalt dans la phase 
ionique en fin de catalyse et la réutilisation d’un même mélange catalytique est nécessaire afin 
de déterminer les causes possibles de désactivation du système et d’optimiser, au besoin, 
l’affinité du catalyseur pour le milieu de récupération. Ceci a pu être fait grâce à une série 
d’essais catalytiques, ainsi que par infrarouge sous pression, et ont conduit à l’identification 

















                                                 
1 Institut Français du Pétrole (L. Magna, H. Olivier-Bourbigou, L. Saussine, V. Kruger-Tissot) 


















Les études menées à l’IFP sur ce type de systèmes ont fait ressortir une forte influence de 
la nature de la pyridine, ainsi que de celle du liquide ionique, sur leur comportement en 
catalyse. Au niveau du laboratoire, des essais catalytiques représentatifs de ces changements 
ont permis d’obtenir des résultats similaires et de retracer les tendances précédemment 
observées. 
Lors de ces essais, l’hex-1-ène a été choisi comme substrat modèle car il offre une bonne 
réactivité, tout en restant représentatif d’un alcène à longueur de chaîne moyenne.  
 
 
III.1. Procédure d’essai catalytique 
 
Sous flux de gaz inerte, le liquide ionique, le dimère [Co2(CO)8] en solution dans 
l’heptane et la base de Lewis également en solution dans l’heptane sont introduits dans le 
réacteur, séparément et dans cet ordre. L’alcène est introduit en dernier et le réacteur est 
pressurisé avec 30 bar de gaz de synthèse. Le mélange est alors placé sous agitation et la 
température est portée à 60°C pendant 30 minutes, de sorte que le dimère puisse réagir avec la 
base de Lewis et former le précurseur ionique. Lors de cette préformation, aucune chute de 
pression n’a été notée, indiquant que la réaction n’a pas lieu. Le système est ensuite amené 
dans les conditions de la réaction sous agitation réduite, puis, lorsque la température 
nécessaire est atteinte, le mélange est agité normalement, ce qui marque le début de la 
réaction. La pression à l’intérieur du réacteur est maintenue constante grâce à une capacité. 
Lorsque la consommation de gaz n’est plus sensible, l’agitation est coupée, ce qui marque la 
fin du temps de réaction. Le système de chauffage est alors mis hors tension et la température 
du mélange redescend naturellement sous agitation. La pression dans le réacteur est ensuite 
lentement relâchée sans agitation, afin d’éviter les pertes de composés volatils lors de cette 
étape de dépressurisation.  
 
Après la catalyse, la composition de la phase organique est déterminée par 
chromatographie en phase gazeuse. Les deux phases liquides prélevées sont également 
analysées par infrarouge. Les dosages par ICP/MS du cobalt contenu en phase organique 
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n’ont pas montré une reproductibilité satisfaisante. Ces difficultés semblent provenir de la 
miscibilité partielle du liquide ionique et des aldéhydes formés. Cet effet a également perturbé 
le traitement de la phase organique après catalyse. En effet, l’analyse chromatographique de la 
phase organique traitée par distillation flash montre une proportion d’aldéhydes inférieure à 
celle pouvant être dosée avant ce traitement. Les analyses chromatographiques seront donc 
effectuées sur la phase organique avant distillation. 
Pour déterminer la présence de complexes carbonyle du cobalt dans la phase organique, 
nous nous réfèrerons à l’analyse infrarouge de cette phase dans la zone des vibrations 
d’extension νCO, entre 2200 et 1800 cm-1.  
 
 
III.2. Influence de la base de Lewis 
 
III.2.1. Choix de la base de Lewis 
 
Afin de dégager l’influence de la base de Lewis introduite, nous avons utilisé trois 
composés de type pyridine, représentatifs pour leur basicité : la pyridine (Py), la 2,6-
diphénylpyridine (Ph2Py) et la 2,4,6-triméthylpyridine (Me3Py), encore appelée 2,4,6-
collidine. Les valeurs de pKa provenant de la littérature, pour les trois bases de Lewis utilisées 
lors de cette étude, sont reportées dans le tableau 9. 
 
Base Pyridine 2,4,6-triméthylpyridine 2,6-diphénylpyridine 
Notation Py Me3Py Ph2Py 
 
N  N  
N
 
pKa 5,25a 7,43a 3,7 (± 0,1)b 
a : H2O, 25°C.1 ; b : H2O, température ambiante.2 
Tableau 9 : Nom, notation, représentation et basicité des trois pyridines étudiées. 
 
Le classement relatif de ces pyridines peut se faire en comparant leur valeur de pKa, car, 
même si ces valeurs déterminent l’acidité de Brönsted d’un composé, elles traduisent, pour 
ces bases, la disponibilité du doublet libre de l’azote vis-à-vis du proton, ce qui représente une 
expression de la basicité de Lewis. Ainsi, la 2,4,6-triméthylpyridine, qui est la plus basique, 
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sera considérée comme la plus forte au sens de Lewis, et la 2,6-diphénylpyridine sera la moins 
forte. La pyridine non substituée représentera un composé intermédiaire. 
 
III.2.2. Evaluation des performances catalytiques pour [Co2(CO)8] associé à une base 
de Lewis en présence de [BMI][NTf2] 
 
Les trois pyridines décrites précédemment ont été engagées dans des essais 
d’hydroformylation de l’hex-1-ène, au départ de [Co2(CO)8] et en présence de [BMI][NTf2] 
comme solvant ionique. Ces résultats sont à comparer avec ceux obtenus pour [Co2(CO)8] en 
présence du même liquide ionique mais en l’absence de pyridine (tableau 10).  
Les valeurs reportées sont issues de l’analyse par chromatographie en phase gazeuse de la 
phase organique en fin de réaction. La conversion est déterminée par différence entre le 
nombre de moles d’hex-1-ène introduites et celui dosé dans la phase organique après réaction. 
La sélectivité en aldéhydes exprime la proportion d’aldéhydes dans les produits de la réaction 
et comprend les trois isomères (n-heptanal, 2-méthylhexanal et 2-éthylpentanal). Le rapport 
n/iso traduit la proportion de n-heptanal par rapport à la somme des aldéhydes ramifiés, le 2-
méthylhexanal et le 2-éthylpentanal. Les taux d’isomérisation et d’hydrogénation de l’alcène 
traduisent la proportion d’isomères 2- et 3- de l’hexène et d’hexane dans les produits de la 
réaction. 
 
Entrée 1 2a 3 4 
Base B / Ph2Py Py Me3Py 
Temps (h) 3,0 3,3 4,0 5,5 
Conversion (%) 99 99 98 73 
Sélectivité en aldéhydes (%) 58 72 60 0 
n/iso 1,7 2,2 1,6 / 
Isomères de l’alcène (%) (hexène 2- et 3-) 2 1 4 59 
Hydrogénation de l’alcène (%) (hexane) n.d. n.d. traces n.d. 
Cobalt en phase organiqueb oui oui oui non 
a 5 mL d’heptane sont remplacés par 5mL de toluène pour palier la faible solubilité de Ph2Py dans l’heptane. 
b Détection de bandes νCO de ligands CO portés par le cobalt. 
hex-1-ène : 15 mL (120 mmol) ; heptane : 45 mL ; [BMI][NTf2] : 10 mL ; B/Co = 2 (mol/mol) ; S/Co = 100 ; 
Cobalt : 1,2 mmol ; H2/CO = 1 ; P = 100 bar ; T = 130°C ; n.d. : non détecté. 
Tableau 10 : Influence de la base dans l’hydroformylation de l’hex-1-ène par [Co2(CO)8]. 
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Lorsque [Co2(CO)8] est engagé seul en présence du liquide ionique (entrée 1), une 
conversion de plus de 99% du substrat est atteinte après 3 heures de réaction, ce qui est 
comparable au même système en l’absence de liquide ionique. La sélectivité en aldéhydes 
reste inférieure à 60%, ce qui est également le cas lorsque [Co2(CO)8] est employé en phase 
homogène. Le rapport n/iso entre les aldéhydes linéaires et ramifiés est de 1,7 et reste 
comparable à une catalyse en phase homogène classique. L’activité et la stéréosélectivité dues 
à [Co2(CO)8] apparaissent ne pas être affectées par la présence du liquide ionique. La 
rétention du cobalt en phase liquide ionique est faible, ce qui était attendu en l’absence d’une 
base de Lewis. Les spectres infrarouge (fig. 24) révèlent la présence, dans chacune des 
phases, d’espèces carbonyles neutres, au dessus de 2000 cm-1, et ioniques, en dessous de 1900 
cm-1.  
 
(a) : Phase organique ; (b) : Phase ionique. 
Figure 24 : Spectres IR des phases après réaction avec le système 
[Co2(CO)8]/[BMI][NTf2] (tableau 10, entrée 1). 
 
Sur le spectre (b), le schéma des absorptions dans la zone des ligands terminaux est 
proche de celui observé pour [Co2(CO)8] dispersé dans un liquide ionique (cf. IV.5.3.). 
Il est à noter que, pour chacune des phases, l’intensité de la bande vers 1890 cm-1, 
attribuée à l’anion [Co(CO)4]-, est faible lorsqu’on la compare avec celle des systèmes 
employant une base de Lewis (vide infra). La formation d’une petite quantité d’anion peut 
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En présence de la 2,6-diphénylpyridine (entrée 2), une très bonne conversion est obtenue 
en un peu plus de 3 heures, ce qui est comparable au système sans pyridine. La sélectivité en 
aldéhydes augmente et nous notons un gain important sur la sélectivité en aldéhyde linéaire, 
avec un rapport n/iso de 2,2. La proportion d’isomères de l’alcène reste faible et nous ne 
détectons pas la présence d’hexane. Les analyses infrarouge des deux phases représentent bien 
le cas d’une rétention partielle du cobalt dans la phase ionique (fig. 25), en raison de la faible 
basicité de cette pyridine qui est, en outre, peu apte à se coordonner au cobalt du fait de son 
encombrement en position 2 et 6.  
 
(a) : Phase organique ; (b) : Phase ionique. 
Figure 25 : Spectres IR des phases après réaction avec le système 
[Co2(CO)8] /Ph2Py /[BMI][NTf2] (tableau 10, entrée 2). 
 
Le spectre de la phase organique montre les absorptions caractéristiques du dimère 
octacarbonyle (a). Dans la phase ionique, la présence de l’anion [Co(CO)4]- indique qu’une 
partie du catalyseur est déplacée vers la forme ionique par l’action de la base de Lewis (b). La 
bande T2 de cet anion, à 1890 cm-1, est très caractéristique par sa forme et sa forte intensité, et 
est accompagnée le plus souvent d’une bande de faible intensité vers 2005 cm-1. 
 
Lorsque la pyridine (entrée 3) est associée à [Co2(CO)8], la conversion de l’hex-1-ène est 
légèrement inférieure, après 4 heures, à celles des deux systèmes précédents. La sélectivité en 
aldéhydes est comparable à celle obtenue pour [Co2(CO)8] seul (entrée 1) et la linéarité des 
produits reste similaire. La quantité d’alcène isomérisé augmente jusqu’à 4% et nous pouvons 
détecter des traces d’hexane dans les produits de la réaction. Dans ce cas, les analyses 
infrarouge sont représentatives d’une bonne rétention du catalyseur dans le liquide ionique 
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moléculaire du cobalt alors que la bande de l’anion [Co(CO)4]- dans la phase ionique (b) 
arrive à saturation. La forte concentration de cette forme anionique est également reliée à 
l’intensité de la bande à 2008 cm-1.  
 
(a) : Phase organique ; (b) : Phase ionique. 
Figure 26 : Spectres IR des phases après réaction avec le système 
[Co2(CO)8] /Py /[BMI][NTf2] (tableau 10, entrée 3). 
 
Avec la 2,4,6-triméthylpyridine (entrée 4), nous n’observons aucune consommation de 
gaz lors de la catalyse et l’analyse chromatographique des produits de la réaction ne révèle la 
présence d’aucun produit d’hydroformylation ni d’hydrogénation et ce même après plus de 5 
heures de réaction. En revanche, la proportion d’isomérisation de l’alcène de départ s’élève à 
près de 70%. Lors de l’analyse infrarouge (fig. 27), aucune absorption caractéristique d’une 
espèce carbonyle du cobalt n’est visible en phase organique. La phase ionique fait apparaître, 
ici aussi, une bande T2 de l’anion tétracarbonylcobaltate saturée en absorbance. 
 
(a) : Phase organique ; (b) : Phase ionique. 
Figure 27 : Spectres IR des phases après réaction avec le système 
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Lors des trois essais productifs d’aldéhyde (tableau 10, entrées 1, 2 et 3), des relevés 
intermédiaires de la pression de gaz dans la capacité ont été effectués, qui montrent 
l’évolution de la consommation de H2/CO en fonction du temps (fig. 28). Bien que les valeurs 
obtenues en fin de réaction soient inférieures aux taux de conversion mesurés par 
chromatographie, ces tracés font apparaître l’allure de la consommation de gaz pour les trois 
systèmes considérés. Ces courbes sont exprimées en pourcentage de la consommation 
théorique de deux moles de gaz par mole de substrat. 
 
Figure 28 : Consommation de gaz de synthèse pour les trois essais productifs.  
(tableau 10, entrée 1, 2 et 3) 
 
Pour les trois systèmes, la consommation de gaz est importante durant la première heure 
de réaction et tend à diminuer par la suite. Le système employant [Co2(CO)8] seul (entrée 1) 
est le plus actif avec près de 90% de la consommation attendue après 1 heure de réaction. Les 
systèmes [Co2(CO)8]/Ph2Py (entrée 2) et [Co2(CO)8]/Py (entrée 3) montrent une 
consommation moins rapide et cette diminution d’activité suit la basicité de la pyridine 
engagée. 
 
Dans leur ensemble, les résultats de ces essais font apparaître une tendance de la base de 
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milieu impose un temps de réaction plus long pour parvenir à un taux de conversion 
équivalent au système sans pyridine et l’allure de la consommation de gaz en fonction du 
temps vient appuyer cette observation. Cette tendance semble pouvoir se corréler à la basicité 
de la pyridine. En effet, la 2,6-diphénylpyridine, peu basique, ne modifie que très peu 
l’activité du système alors que, à l’autre extrême, la 2,4,6-triméthylpyridine, la plus basique, 
inhibe complètement la réaction. Avec la pyridine, qui est d’une basicité intermédiaire, cet 
effet est sensible mais le système conserve une activité satisfaisante. 
 
L’augmentation de la sélectivité en aldéhydes et la tendance à favoriser les aldéhydes 
terminaux avec la 2,6-diphénylpyridine (entrée 2), qui présente un encombrement stérique 
important autour de l’azote, nous laissent penser que la pyridine joue un rôle dans le 
mécanisme d’hydroformylation. Ces effets sont le plus souvent rencontrés lorsqu’un ou 
plusieurs CO sont remplacés par des ligands différents dans la sphère de coordination du 
cobalt, comme c’est le cas dans l’hydroformylation en présence de phosphines, mais cette 
tendance n’apparaît pas dans le cas de la pyridine (entrée 3). De plus, le taux d’hydrogénation 
dans ces systèmes reste faible, contrairement à ceux employant des phosphines, et ceci nous 
amène à penser que la base azotée n’est pas coordonnée au cobalt lors de la catalyse. 
 
Nous avons également pu voir que la rétention du catalyseur dans la phase liquide ionique 
en fin de réaction est conditionnée par la basicité de la pyridine introduite. En l’absence de 
pyridine, le cobalt est détecté uniquement sous la forme de complexes carbonyle neutres, qui 
présentent une grande solubilité en phase organique, alors que l’absorption caractéristique de 
l’anion [Co(CO)4]- à 1890 cm-1 apparaît, dans la phase ionique, dès qu’une pyridine est 
présente dans le milieu. De plus, la quantité de cobalt sous forme neutre diminue avec 
l’augmentation de la basicité de la pyridine. 
 
Lorsque la base de Lewis introduite est suffisamment forte, nous pouvons considérer que 
le système alliant [Co2(CO)8] à une pyridine dans le liquide ionique [BMI][NTf2] répond de 
façon satisfaisante aux critères énoncés auparavant en termes d’activité, de sélectivité et de 
récupération du catalyseur. Toutefois, la basicité du ligand montre deux effets antagonistes 
puisque la rétention du cobalt est maximale avec l’emploi de Me3Py alors que, dans le même 
temps, l’activité catalytique est totalement inhibée. La pyridine Py apparaît ici comme le 
meilleur compromis et son utilisation a été privilégiée dans la suite de notre étude. 
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Parallèlement à ces comparaisons entre bases de Lewis, notre intérêt s’est porté sur 
l’influence que pouvait avoir la nature du solvant ionique utilisé. 
 
 
III.3. Influence du liquide ionique sur les performances du système 
[Co2(CO)8]/Py 
 
Lors des travaux antérieurs menés à l’IFP, un effet notable du liquide ionique a été dégagé 
et cette influence a rapidement pu être imputée à la partie anionique du solvant. En effet, la 
variation de l’anion associé au cation [BMI]+ a entraîné, dans certains cas, une diminution de 
l’activité catalytique pouvant aller jusqu’à l’inhibition de la réaction. La même démarche 
appliquée à l’anion [NTf2]-, en changeant le cation associé, n’a pas révélé de comportement 
similaire.  
 
Cette influence ressort nettement en comparant le comportement du système 
[Co2(CO)8]/Py/liquide ionique pour trois anions différents, [NTf2]-, [PF6]- et [OTf]-, associés 
au cation [BMI]+. Les essais suivants d’hydroformylation ont été effectués selon la procédure 
décrite précédemment et ont permis, dans certains cas, plusieurs utilisations successives d’un 
même mélange catalytique. Dans chaque cas, seule la phase organique est prélevée à l’issue 
d’un cycle et remplacée par une solution d’hex-1-ène dans l’heptane pour effectuer le cycle 
suivant. Les analyses chromatographiques sont, ici aussi, effectuées sur la phase organique 





Ce système a permis d’effectuer 4 réactions consécutives avec une bonne conversion de 
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Cycle 1 2 3 4 
Temps (h) 3 3,25 3,6 3,3 
Conversion (%) 98 99 99 99 
Sélectivité en aldéhydes (%) 64 97 81 78 
n/iso 1,7 1,9 1,6 1,4 
Isomérisation de l’alcène (%) 2 3 10 4 
Hydrogénation de l’alcène (%) traces 1 traces traces 
Cobalt en phase organique Modérée Faible Faible Faible 
hex-1-ène : 15 mL (120 mmol) ; heptane : 45 mL ; [BMI][NTf2] : 10 mL ; Py/Co = 2 (mol/mol) ; S/Co = 100 ; 
Cobalt : 1,2 mmol ; H2/CO = 1 ; P = 100 bar ; T = 130°C. 
Tableau 11 : Essais d’hydroformylation de l’hex-1-ène avec le système  
[Co2(CO)8]/Py/[BMI][NTf2]. 
 
Dans une première réaction, effectuée en présence de [BMI][NTf2] (cycle 1), nous 
obtenons une bonne activité avec 98% de conversion de l’alcène en 3 heures. La sélectivité en 
aldéhydes est modérée avec un peu plus de 64% et la stéréosélectivité est en faveur du n-
heptanal avec un rapport n/iso de 1,7. La quantité d’alcènes isomères reste faible et représente 
2% des produits de la réaction. L’hexane est détecté mais non quantifiable. Lors de ce premier 
essai, nous notons une quantité non négligeable de cobalt dans la phase organique, sous la 
forme de l’anion [Co(CO)4]-, ainsi que les absorptions caractéristiques du liquide ionique, ce 
qui indique que la décantation n’était pas complète lors du prélèvement. Toutefois, les bandes 
caractéristiques d’une espèce neutre n’apparaissent que très faiblement (fig. 29, (a)). 
 
Lors de la seconde utilisation du système (cycle 2), nous obtenons une conversion 
supérieure à 99% en un peu plus de 3 heures. La sélectivité en aldéhydes est ici très bonne et 
atteint plus de 97% avec un rapport n/iso supérieur à 1,9. Dans le même temps, nous notons 
une légère augmentation de la quantité d’isomères de l’alcène ainsi que de celle de l’hexane 
qui est maintenant quantifiable et atteint 0,7%. Le spectre infrarouge de la phase organique est 
équivalent à celui de la figure 23 (a) et traduit une faible quantité résiduelle d’espèces 
carbonyle neutres. La présence de l’anion [Co(CO)4]- n’est pas relevée (fig. 29, (b)). 
 
A la troisième mise en œuvre du catalyseur (cycle 3), l’activité du système est conservée 
mais nous notons une baisse de la sélectivité vis à vis des aldéhydes, qui passe à 80%. La 
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sélectivité en aldéhyde linéaire reste en faveur du n-heptanal mais passe au dessous de 1,6. 
Nous observons ici une quantité importante d’hex-2-ène et hex-3-ène, proche de 10%, alors 
que le taux d’hexane devient à nouveau trop faible pour être dosé. Nous notons, ici aussi, la 
présence d’un complexe carbonyle neutre en petite quantité dans la phase organique, et 
l’absence d’espèces ioniques (fig. 29, (c)). 
 
Lors de la quatrième utilisation consécutive de ce système (cycle 4), la conversion reste 
supérieure à 99%. En revanche, la baisse de sélectivité observée lors du cycle précédent se 
confirme et le rapport n/iso diminue un peu plus pour passer au dessous de 1,4. La proportion 
d’alcènes internes est proche de 4% et l’hexane toujours à l’état de traces. Les espèces neutres 
du cobalt se trouvent encore en faible quantité dans la phase organique, caractérisées par une 
bande fine et peu intense à 2045 cm-1 qui présente un épaulement à 2023 cm-1 (fig. 29, (d)).  
 
(a) : Cycle 1 ; (b) : Cycle 2 ; (c) : Cycle 3 ; (d) : Cycle 4. 
Figure 29 : Analyse des phases organiques pour le système  
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A l’issue de ces quatre cycles, la phase ionique est également analysée par infrarouge et 
présente une bande intense à 1890 cm-1 pour l’anion [Co(CO)4]- (fig. 30). En revanche, dans 
cette phase, nous ne détectons pas d’absorption caractéristique d’une espèce neutre du cobalt.  
 
Figure 30 : Analyse de la phase ionique pour le système [Co2(CO)8]/Py/[BMI][NTf2]. 
 
Ainsi, en conservant une activité satisfaisante lors de quatre utilisations successives, le 
système [Co2(CO)8]/Py/[BMI][NTf2] montre la capacité de recyclage attendue, mais la 
présence systématique d’espèces carbonyle neutres du cobalt, en fin de réaction dans la phase 
organique, indique que la rétention du catalyseur n’est pas totale. Toutefois, cette perte reste 
minime, à en juger par la faible intensité de ces absorptions, et n’a que peu d’effet sur 
l’activité catalytique.  
L’obtention d’un gain conséquent en chimio- et régio-sélectivité lors du second cycle 
laisse penser qu’une modification du système intervient lors de la première exposition aux 





Les essais d’hydroformylation en présence de [BMI][PF6] ont été effectués de la même 
façon que pour [BMI][NTf2]. Ce système (tableau 12) a montré une forte baisse d’activité dès 
la deuxième utilisation et nous n’avons pas souhaité poursuivre les essais au delà. 
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Cycle 1 2 
Temps (h) 3 3 
Conversion (%) 74 17 
Sélectivité en aldéhydes (%) 68 > 100 
n/iso 1,9 2 
Isomérisation de l’alcène (%) 7 4 
Hydrogénation de l’alcène (%) 2 1 
Cobalt en phase organique faible 
hex-1-ène : 15 mL (120 mmol) ; heptane : 45 mL ; [BMI][PF6] : 10 mL ; Py/Co = 2 (mol/mol) ; S/Co = 100 ; 
Cobalt : 1,2 mmol ; H2/CO = 1 ; P = 100 bar ; T = 130°C. 
Tableau 12 : Essais d’hydroformylation de l’hex-1-ène avec le système  
[Co2(CO)8]/Py/[BMI][PF6]. 
 
Lors du premier cycle (cycle 1), après 3 heures de réaction, la conversion n’est pas 
complète et reste inférieure à 75%. L’activité du système est donc diminuée en comparaison 
avec le système précédent et la sélectivité en aldéhydes, proche de 68%, est modérée. En 
revanche, la régiosélectivité du système est bonne et le rapport n/iso dépasse 1,9. Nous notons 
un taux conséquent d’isomères de l’alcène, de l’ordre de 7%, et l’hydrogénation en hexane 
représente environ 2% des produits obtenus.  
 
A la seconde utilisation de ce mélange catalytique (cycle 2), nous observons une très forte 
diminution de l’activité catalytique et la conversion de l’alcène ne dépasse pas 17% en 3 
heures. La sélectivité en aldéhydes, ramenée à la quantité de produit converti, apparaît 
supérieure à 1 du fait de l’extraction par le nouveau mélange organique des aldéhydes 
résiduels du cycle précédent dans la phase ionique. Cette valeur n’est donc pas représentative. 
Le rapport n/iso reste comparable à celui du premier cycle. L’isomérisation et l’hydrogénation 
du substrat de départ sont peu élevées mais restent quantifiables.  
 
Dans les deux cas, les spectres infrarouge (fig. 31) de la phase organique (a) et (b) sont 
très proches de ceux obtenus pour une bonne rétention du cobalt, avec le système 
[Co2(CO)8]/Py/[BMI][NTf2]. La fuite de cobalt est détectable mais l’intensité des bandes 
caractéristiques, à 2045 cm-1 pour la plus intense, reste faible. La phase ionique présente une 
bande intense pour [Co(CO)4]- à 1890 cm-1 (c).  
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(a) : Phase organique, cycle 1 ; (b) : Phase organique, cycle 2 ; (c) : Phase ionique, après le cycle 2. 
Figure 31 : Analyse des phases après catalyse pour le système 
[Co2(CO)8]/Py/[BMI][PF6] (tableau 12). 
 
Au vu de ces essais catalytiques, il apparaît que la présence de l’anion [PF6]- tend à 
enrayer progressivement le processus catalytique. En présence de cet anion, la formation de 
HF est à envisager mais rien ne laisse penser que cela soit le cas. A ce stade, nous ne 




Lors de l’emploi de [BMI][OTf] comme phase ionique, dans les mêmes conditions que les 
essais précédents, une faible conversion est obtenue au premier essai, avec 15% d’hex-1-ène 
converti en 3 heures. L’analyse chromatographique de la phase organique à l’issue de cette 
réaction ne révèle pas la présence d’aldéhydes, ni d’alcane et le taux d’isomérisation atteint 
seulement 1%. Au vu de cette inactivité, nous n’avons pas cherché à réengager ce mélange 
catalytique dans un nouvel essai. 
Par infrarouge (fig. 32), nous ne détectons aucune trace de complexe carbonyle du cobalt 
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contient à nouveau une bande très intense de l’anion [Co(CO)4]- comme seule bande 
carbonyle.  
 
(a) : Phase organique ; (b) : Phase ionique. 
Figure 32 : Analyse des phases après catalyse pour le système [Co2(CO)8]/Py/[BMI][OTf]. 
 
Ainsi, la présence de l’anion triflate [OTf]- dans le milieu ionique semble totalement 
inhiber le processus catalytique et empêche la conversion de l’alcène en aldéhydes. En 
revanche, la rétention du cobalt dans la phase ionique est très bien effectuée. Des éléments de 
compréhension seront amenés dans le chapitre suivant, par l’observation de l’influence de cet 
anion sur [Co2(CO)8] (cf. IV.5.1.). 
 
Lors de ces essais catalytiques, il apparaît que la nature de l’anion du liquide ionique peut 
avoir une influence néfaste sur les performances catalytiques. L’emploi d’anions 
potentiellement coordinants, comme le triflate, ou susceptibles de se dégrader, comme 
l’hexafluorophosphate sont à éviter et, de ce fait, dans la suite de notre étude, l’utilisation du 
liquide ionique [BMI][NTf2] sera privilégiée. 
L’avantage que confère l’association de la base de Lewis Py et du liquide ionique 
[BMI][NTf2] avec le précurseur catalytique [Co2(CO)8] se dégage nettement. Des 
performances satisfaisantes peuvent être conservées dans plusieurs utilisations successives, 
sans traitement particulier pour la récupération du catalyseur ni ajout intermédiaire de 
précurseur, alors qu’un tel comportement n’est pas envisageable lors de l’emploi du dimère en 
phase homogène.  
 
Nous allons à présent chercher à déterminer la nature de l’espèce responsable de l’activité 
catalytique dans ce type de systèmes et comment l’espèce active vient à se former. 
                                                 
1 Handbook of Chemistry and Physics, 76th Ed. ; D. R. Lide (ed.) ; CRC Press ; 1995. 
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Afin de caractériser l’espèce potentiellement active, nous avons étudié le comportement 
de nos systèmes catalytiques dans des conditions aussi proches que possible de celles de la 
catalyse. Dans notre cas, l’utilisation de la spectroscopie infrarouge s’avère appropriée 
puisque nous nous trouvons en présence de différentes espèces carbonyle du cobalt, 
notamment le précurseur catalytique et probablement l’espèce active. De plus, les ligands CO 
sont des indicateurs sensibles de l’environnement électronique du métal et nous permettent de 
suivre les changements apportés aux espèces carbonyle lors de la réaction.  
 
L’activité relevée pour le système catalytique {[Co2(CO)8]/Py/[BMI][NTf2]} dans les 
essais précédents, reste, dans son ensemble, comparable à celle d’un système classique 
employant le dimère [Co2(CO)8] seul. Nous pouvons donc envisager que, comme dans le 
mécanisme de Heck et Breslow, cette activité est due à la présence d’une espèce hydrure. De 
plus, il ressort de la littérature que la réaction d’hydroformylation relève toujours de l’action 
d’un complexe métal-hydrure. 
Nous devons considérer que cet hydrure puisse être de la forme [HCo(CO)4] puisque, dans 
notre cas, le taux d’hydrogénation reste faible contrairement aux systèmes substitués par des 
ligands phosphorés où, dans l’espèce active de la forme [HCo(CO)3L], le centre métallique 
est enrichi en électrons.  
 
Dans l’étude spectroscopique que nous allons décrire, il est important de prendre en 
compte que la présence de [HCo(CO)4] donne lieu à un équilibre avec le dimère [Co2(CO)8]. 
D’autre part, la forme ionique de notre précurseur catalytique en présence d’un liquide 
ionique nous amène à considérer les différentes associations possibles entre anions et cations, 
puisque nous avons vu que la nature du solvant ionique pouvait exercer une influence très 
marquée sur l’activité du système.  
 
Pour effectuer ces observations, nous disposons d'un autoclave en Hastelloy B2 d'une 
capacité de 30 mL (pression de service : 60 bar ; température de service : 250°C), traversé par 
un barreau de silicium et monté sur un spectromètre infrarouge à transformée de Fourier 
(schéma 4).  





Schéma 4 : Principe d’analyse de la cellule infra rouge sous pression. 
 
Le faisceau IR issu du spectromètre est focalisé sur le barreau de silicium grâce à une 
lentille de Cassegrain et parcourt le cylindre du fait de réflexions successives. Il pénètre le 
milieu à analyser jusqu'à une épaisseur de 1 μm et donne accès à une analyse de surface tout 
autour du barreau, avec un chemin optique d’une longueur conséquente (environ 4 cm). Le 
faisceau émergeant du barreau de silicium est focalisé par une nouvelle lentille de Cassegrain 
vers le détecteur du spectromètre.  
 
Cet appareillage nous permet ainsi d’analyser le comportement de nos systèmes sous 
l’action de la pression et de la température. Toutefois, cette cellule sous pression présente une 
sensibilité inférieure aux systèmes classiques de spectroscopie infrarouge utilisés dans les 
conditions normales de température et de pression, puisqu’elle ne restitue que 5 à 10% de 
l’intensité effective du signal. 
 
 
IV.1. Caractérisations infrarouge des complexes carbonyle neutres du 
cobalt 
 
Nous avons abordé précédemment les caractéristiques principales des deux complexes 
carbonyle neutres, qui jouent un rôle essentiel en hydroformylation, [HCo(CO)4] et 
[Co2(CO)8]. Pour les complexes carbonyle neutres de ce type, les fréquences d’élongation des 
De l'émetteur vers le détecteur
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ligands CO terminaux sont attendues entre 2150 et 2000 cm-1, ce qui peut conduire à des 
spectres complexes, présentant de nombreux maxima d’absorption, ainsi qu’à des 
recouvrements de bandes. En effet, comme nous allons le voir, les maxima d’absorption 
caractéristiques de ces deux espèces sont très proches et le dimère [Co2(CO)8] présente, en 
solution, plusieurs formes isomères non pontées dont les bandes d’absorption peuvent 
recouvrir celles de l’hydrure [HCo(CO)4].  
De plus, du fait des conditions d’observation, les valeurs de référence pour les fréquences 
d’élongation νCO sont susceptibles de varier légèrement en fonction de la température et sous 
l’effet de la pression. 
Il nous est apparu nécessaire de déterminer sans ambiguïté l’appartenance de chacune de 
ces bandes, afin d’interpréter au mieux les résultats de nos observations, basées sur les 
fréquences d’élongation νCO.  
 
IV.1.1. Caractérisation du dimère [Co2(CO)8] 
 
Dans sa forme cristallisée, le dicobalt octacarbonyle présente une géométrie C2v avec six 
ligands CO en position terminale et deux ligands CO en pont.1 Cette forme dipontée est 
également présente en solution où elle se trouve en équilibre avec deux formes isomères non 
pontées, dont l’existence est favorisée par la température. C’est l’évolution du matériel 
d’analyse infrarouge qui a permis, au cours des années, de déceler l’existence de ces isomères 
et de proposer les structures les mieux adaptées au nombre et à la position des bandes νCO. Il 
est aujourd’hui admis que ces deux isomères non pontés de [Co2(CO)8] sont de géométrie D3d 








C2v D3d D2d 
Figure 33 : Formes isomères de [Co2(CO)8]. 
 
Plusieurs auteurs se sont penchés sur cette question, en observant les modifications du 
spectre de solutions du dimère à différentes températures, ainsi qu’à la suite 
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d’enrichissements isotopiques au 13CO, ou encore par le biais d’observations en matrices 
gazeuses, à basse température et sous irradiation.  
Bor et Noack dénombrent,5-9 à température ambiante et dans l’hexane, 9 bandes 
d’élongation 12CO pour les ligands terminaux, dont les sept plus intenses se concentrent entre 
2070 et 2020 cm-1. Ils proposent également une attribution de ces bandes aux différents 
isomères envisagés. Par la suite, Sweany et Brown ont complété cette attribution lors d’une 
étude du spectre de [Co2(CO)8] en phase argon, sous irradiation.10 5,6,7,8,9 ;  10 
Les fréquences données par ces auteurs pour les 9 bandes des ligands terminaux, ainsi que 
leurs attributions, sont reproduites dans le tableau 13. 
 
νCO 2111 2071 2068 2058 2044 2042 2031 2023 1991 
Isomèr
e C2v C2v D3d D2d C2v C2v D2d D3d D2d 
Tableau 13 : Attribution des νCO des ligands 12CO terminaux aux isomères de [Co2(CO)8]. 
 
Il apparaît cependant que, dans la plupart des utilisations de [Co2(CO)8] en catalyse ou en 
synthèse, les bandes de référence en solution dans un alcane sont prises, par simplification, à 
2070, 2043 et 2023 cm-1 pour les CO terminaux, et 1867 et 1857 cm-1 pour les CO pontants. 
Ces fréquences correspondent aux bandes les plus intenses dans le spectre de solution des 
trois isomères confondus.  
 
Dans notre cas, lors de l’analyse infrarouge, dans notre appareillage sous pression, d’une 
solution de [Co2(CO)8] dans l’heptane, à température ambiante et sous pression 
atmosphérique de CO, nous obtenons un spectre relativement simple, présentant les bandes 
habituellement rapportées dans la littérature (fig. 34).  
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Figure 34 : Spectre infrarouge de [Co2(CO)8] en solution dans l’heptane. 
 
Ce spectre présente, entre 2100 et 2000 cm-1, un massif composé de trois bandes intenses 
à 2069, 2043 et 2023 cm-1 et de deux, de plus faible intensité, à 2059 et 2030 cm-1. Il apparaît 
également deux bandes d’intensité moyenne à 1868 et 1857 cm-1 dues aux CO en pont, ce qui 
est en accord avec les études citées précédemment. En revanche, nous ne détectons pas le 
dédoublement décrit aux sommets des bandes à 2069 et 2043 cm-1, ni les absorptions à 2111 
et 1991 cm-1, mais ceci est dû au manque de sensibilité de notre appareillage.  
Dans un premier temps, nous pouvons considérer que la présence de [Co2(CO)8] se définit 
par la présence de ces fortes absorptions, mais qu’aucune d’elles ne peut être considérée 
séparément, du fait de l’équilibre entre les formes isomères.  
 
Même si le dicobalt octacarbonyle ne constitue pas notre précurseur catalytique, ces 
références peuvent s’avérer nécessaires, dans nos conditions d’analyses, pour identifier sa 
formation qui intervient inévitablement à partir de l’hydrure [HCo(CO)4], potentiellement 
responsable de la catalyse. 
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IV.1.2. Caractérisation de l’hydrure [HCo(CO)4] 
 
Il est connu que, en présence de dihydrogène et sous l’action de la température, le dimère 
[Co2(CO)8] forme l’espèce hydrure [HCo(CO)4], de géométrie C3v. Ce complexe a été 
caractérisé par infrarouge sous forme gazeuse, dans l’hélium,11 et fait apparaître trois bandes 
d’élongation CO à 2121, 2062 et 2043 cm-1. Dans ces conditions, la fréquence d’absorption 
pour l’élongation de la liaison Co-H a été déterminée à 1934 cm-1. Le nombre d’absorptions 














ΓCO = 2 A1 + E  
(3 bandes actives en infrarouge) 
 
IV.1.2.1. Préparation de [HCo(CO)4] 
 
L’obtention de [HCo(CO)4] peut se faire en laboratoire par l’acidification d’une solution 
de l’anion tétracarbonylcobaltate [Co(CO)4]-. Dans la procédure que nous avons utilisée,12 la 
formation de l’anion [Co(CO)4]- est effectuée par l’action d’un large excès de 
diméthylformamide sur [Co2(CO)8], en solution dans le pentane ou l’heptane. Cette réaction 
s’opère à température ambiante et provoque une décoloration complète de la phase organique, 
ainsi qu’un dégagement gazeux de CO. Elle conduit à la formation de la paire d’ions 
[Co(DMF)6][Co(CO)4]2, de couleur rose, qui est insoluble dans les alcanes (éq. 11). Le 
mélange est ensuite refroidi à 0°C pour préserver la stabilité de [HCo(CO)4] dans l’étape 
suivante. La protonation de l’anion [Co(CO)4]- est effectuée par l’ajout d’un large excès 
d’acide chlorhydrique aqueux (éq. 12).  
 
3 [Co2(CO)8] + 12 DMF 2 {[Co(DMF)6][Co(CO)4]2} + 8 CO (Eq. 11) 
[Co(DMF)6][Co(CO)4]2 + 2 HCl [Co(DMF)6]Cl2 + 2 [HCo(CO)4] (Eq. 12) 
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Sous agitation, l’hydrure est formé et se solubilise dans la phase organique. Après 
décantation, la solution de [HCo(CO)4] dans l’alcane peut être prélevée, en tenant compte de 
son instabilité vis-à-vis de la température. Dans notre cas, cette solution a été utilisée 
immédiatement après la formation de l’hydrure. 
 
IV.1.2.2. Spectre infrarouge de [HCo(CO)4] 
 
L’analyse infrarouge de cette solution d’hydrure, aussi bien dans notre appareillage que 
dans une cellule classique, conduit à un spectre présentant quatre bandes intenses dans la 
région d’élongation des carbonyles à 2115, 2052, 2029 et 1992 cm-1 au lieu des trois 
attendues (fig. 35).  
 
Figure 35 : Spectre infrarouge de [HCo(CO)4] en solution dans l’heptane. 
 
Dans la littérature, le manque de concordance entre ce spectre et la théorie a longtemps 
laissé son interprétation incertaine, ainsi que l’attribution d’une fréquence d’élongation pour 
la liaison Co-H. Récemment, une étude détaillée a permis de déterminer l’origine de chacune 
des bandes νCO observées et de localiser la bande νCo-H, par des échanges isotopiques entre H 
et D ainsi qu’entre 12CO et 13CO.13 
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En nous référant à ces travaux, nous pouvons établir que les trois νCO prévues par la 
théorie se situent à 2115 et 2052 cm-1 pour les deux bandes A1, et à 2029 cm-1 pour la bande 
intense E. Nous en déduisons également que l’absorption présente à 1992 cm-1 correspond à 
la bande E de ce même spectre, du fait de la présence de 13CO. En effet, l’isotope 13C du 
carbone, d’abondance naturelle 1,1%, modifie la constante de force de la liaison carbone-
oxygène des ligands CO et la fréquence d’élongation de cette liaison s’en trouve abaissée. Le 
spectre est ainsi reproduit à l’identique vers les bas nombres d’onde, avec une intensité plus 
faible. Enfin, à partir de cette solution concentrée, nous avons pu mettre en évidence une 
bande de faible intensité à 1929 cm-1 qui correspond à la fréquence d’élongation de la liaison 
métal-hydrure.  
 
En comparant la position des bandes CO de l’hydrure à celles du dimère, nous constatons 
que l’analyse d’un mélange de [HCo(CO)4] et [Co2(CO)8] pourrait présenter des difficultés. 
D’une part, la bande A1 de [HCo(CO)4] à 2115 cm-1 est proche de celle attendue pour la 
forme C2v de [Co2(CO)8] à 2111 cm-1. D’autre part, la bande E due au 13CO, qui est intense 
pour l’hydrure, se place à 1992 cm-1 et nous attendons, à 1991 cm-1, une bande caractéristique 
de la forme D2d du dimère. Enfin, entre 2031 et 2029 cm-1, nous pouvons trouver la bande la 
plus intense de [HCo(CO)4] ainsi que les absorptions des isomères C2v et D3d de [Co2(CO)8]. 
Ainsi, seule la bande à 2052 cm-1, en association avec d’autres fréquences caractéristiques, 
pourra confirmer la présence de l’hydrure dans le milieu lors de nos analyses. 
 
IV.1.3. Stabilité des complexes carbonyle neutres [HCo(CO)4] et [Co2(CO)8] 
 
Nous savons que [HCo(CO)4] est thermiquement sensible et peut facilement former le 
dimère [Co2(CO)8]. Toutefois, la forme hydrure peut être stabilisée par la présence d’une 
pression partielle suffisante de monoxyde de carbone. Nous savons à partir de la littérature 
que, dans les conditions de la catalyse, l’existence de [HCo(CO)4] et [Co2(CO)8] est 
conditionnée par la quantité de cobalt présente ainsi que par la pression partielle de monoxyde 
de carbone, pour une température donnée au-delà de laquelle ces espèces précipitent sous la 
forme de cobalt métallique. Les données dont nous disposons consistent en des tracés semi-
logarithmiques de la pression partielle de CO nécessaire en fonction de la température, pour 
des concentrations massiques données en cobalt dans le mélange réactionnel, et se présentent 
sous la forme de droites parallèles. Ces abaques s’étendent de 20 à 500 bar de pression 
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partielle de CO, entre 100 et 250°C et pour des quantités de cobalt comprises entre 0,1 et 
0,9% massique. Dans notre cas, la pression totale de gaz de synthèse est limitée à 60 bar, du 
fait de l’appareillage infrarouge, ce qui, en conservant un rapport de 1 entre le monoxyde de 
carbone et l’hydrogène, nous impose une pression partielle de CO maximale de 30 bar. De ce 
fait, nous avons extrapolé ces diagrammes vers les plus basses pressions à l’aide des 
équations de chacune des droites sur le domaine initialement rapporté. Les équations ln PCO = 
f (T) de chaque droite ont été calculées à partir des valeurs relevées sur les tracés présentés 
dans la littérature. Ces opérations peuvent être trouvées plus en détail dans la partie Annexes 
et conduisent aux tracés présentés sur la figure 36.  
 
  
Figure 36 : Domaine de stabilité des espèces [HCo(CO)4] et [Co2(CO)8]. 
(par extension de 14) 
 
IV.1.4. Caractérisation de [Co4(CO)12] 
 
En présence de [Co2(CO)8], nous devons également prendre en compte la formation 
possible du tétramère [Co4(CO)12] qui intervient à température ambiante sous pression réduite 
(éq. 13).  
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La formation de ce complexe dans nos conditions d’observation est peu probable, du fait 
de la pression partielle de CO qui stabilise la forme dimère. Toutefois, afin de caractériser la 
présence éventuelle du cluster [Co4(CO)12], nous nous réfèrerons aux fréquences 
d’absorptions données dans la littérature pour ce complexe en solution dans un alcane. Le 
spectre infrarouge de solution de [Co4(CO)12] dans l’hexane nous indique l’ensemble de 
bandes auquel nous devons nous attendre (fig. 37). 
 
 
Figure 37 : Spectre infrarouge de [Co4(CO)12] dans l’hexane. (adapté de 15) 
 
Les fréquences généralement reportées pour les trois bandes intenses de ce spectre sont 
proches de 2063 et 2054 cm-1 pour les ligands CO terminaux, avec de fortes absorptions, et 
vers 1867 cm-1 pour les ligands en pont, qui ne génèrent qu’une seule absorption d’intensité 
moyenne.  
 
Ces références montrent une nouvelle fois que l’interprétation du spectre d’un mélange 
d’espèces carbonyle neutres du cobalt peut s’avérer délicate. En effet, les maxima 
d’absorption pour [Co4(CO)12] sont attendus à des fréquences très proches de celles données 
pour [Co2(CO)8] et [HCo(CO)4]. 
 
IV.1.5. Etude d’un mélange de [HCo(CO)4] et [Co2(CO)8] 
 
L’équilibre 1 de formation de [HCo(CO)4] à partir de [Co2(CO)8], qui intervient en 
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présence de l’hydrure induit inévitablement la formation du dimère, quelles que soient les 
conditions. 
 
2 [HCo(CO)4][Co2(CO)8] + H2  (Eq. 1) 
 
Pour nous permettre, par la suite, de reconnaître la présence de [HCo(CO)4] et [Co2(CO)8] 
dans nos conditions d’analyse, nous avons observé, dans un premier temps, l’évolution de 
l’hydrure avec la température, sous pression de H2/CO.  
Dans un deuxième temps, nous avons cherché à déterminer si la formation de l’hydrure à 
partir du dimère est accessible dans les conditions de nos observations.  
 
IV.1.5.1. Formation de [Co2(CO)8] à partir de [HCo(CO)4] (étude A) 
 
Nous avons observé, sous pression de H2/CO, la décomposition progressive de 
[HCo(CO)4] vers la forme dimère, assistée par la température (fig. 38).  
 
(a) : Patm, Tamb ; (b) : 30 bar, 50°C ; (c) : 30 bar, 80°C ; (d) : 50 bar, 115°C ; (e) : Patm, Tamb. 
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L’hydrure, préparé selon la méthode décrite précédemment, est engagé immédiatement 
après sa synthèse, en solution dans l’heptane, et le spectre enregistré à ce moment, dans les 
conditions ambiantes (a), présente uniquement les quatre bandes caractéristiques que nous 
attendons. Lorsque cette solution est amenée à 50°C sous 30 bar (b), une bande large et de 
faible intensité apparaît à 2070 cm-1, qui est caractéristique du dimère [Co2(CO)8].  
A 80°C pour la même pression (c), cette bande gagne fortement en intensité et son 
maximum est légèrement déplacé à plus basse fréquence (2068 cm-1). Ceci s’accompagne de 
l’apparition d’une bande à 2043 cm-1, d’un épaulement à 2023 cm-1, attribuées également au 
dimère, ainsi que d’une absorption à 1860 cm-1, dans la zone des CO en pont qui confirme la 
formation de [Co2(CO)8]. Dans le même temps, les bandes caractéristiques de [HCo(CO)4] 
diminuent en intensité.  
Par la suite, l’élévation de la température, jusqu’à 115°C (d), augmente l’intensité de ces 
bandes nouvelles tout en diminuant celle des bandes relatives à [HCo(CO)4]. Le maximum 
d’intensité de la plus haute absorption de [Co2(CO)8] se place maintenant à 2067 cm-1 et 
s’accompagne d’un épaulement dans sa partie basse. 
Lors du retour à température ambiante et pression atmosphérique (e), le spectre présente 
un mélange des bandes caractéristiques de l’hydrure et du dimère. Ici les deux maxima 
d’absorption caractéristiques des ligands CO pontants sont distinctement visibles, à 1867 et 
1858 cm-1. 
Nous notons que les absorptions de [HCo(CO)4] restent visibles tout au long de 
l’expérience, y compris la bande à 2116 cm-1, qui atteint un minimum d’intensité lorsque le 
système est placé à 115°C, puis augmente à nouveau lors du retour à température ambiante.  
 
Ces observations nous permettrons par la suite de mieux localiser les bandes de 
[HCo(CO)4] et de [Co2(CO)8] lorsque celles-ci apparaîtront. 
 
IV.1.5.2. Formation de [HCo(CO)4] à partir de [Co2(CO)8] et H2 (étude B) 
 
Afin de déterminer si la formation de [HCo(CO)4] est accessible dans nos conditions 
d’analyse, nous avons observé le comportement du dimère, dans l’heptane, en fonction de la 
température et sous pression de H2/CO (fig. 39).  
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 (a) (b) (c) (d) (e) (f) (g) 
T (°C) 28 40 80 120 130 140 23 
P (bar) atm 10 30 50 50 50 40 
Tps (min) 20 36 96 160 180 200 980 
Figure 39 : Evolution de [Co2(CO)8] en présence de H2/CO et sous l’effet de la température. 
 
Le spectre initial de [Co2(CO)8] à température ambiante (a) présente les absorptions 
caractéristiques citées précédemment. La première modification apparaît à 40°C (b), pour les 
CO pontants, avec une diminution d’intensité de la bande à 1867 cm-1.  
A 120°C sous 50 bar (c), cette partie du spectre ne présente plus qu’une bande large et de 
faible intensité. Dans la zone des ligands terminaux, la bande à 2030 cm-1 augmente pour 
atteindre l’intensité de celle à 2022 cm-1 et nous notons également l’apparition, à 2116 cm-1, 
d’un maximum d’absorption de faible intensité. 
Lorsque la température est portée à 120°C sous 40 bar (d), la bande à 2030 cm-1 devient la 
plus intense du spectre, masquant en partie la bande à 2023 cm-1, qui en devient un 
épaulement, et une absorption émerge à 2054 cm-1, qui peut appartenir à [HCo(CO)4]. Nous 
notons également le gain d’intensité pour la bande à 2116 cm-1 et la diminution d’intensité de 

























IV. Identification de l’espèce active et localisation de la catalyse 
 102
la bande la plus intense du dimère à 2043 cm-1. Ces changements se confirment avec 
l’élévation de la température à 130°C (e) puis 140°C (f). Les bandes de [Co2(CO)8] à 2043, 
2023 et 1858 cm-1 tendent à disparaître alors que les absorptions à 2054 et 2030 cm-1, qui se 
retrouvent sur le spectre de l’hydrure, se définissent plus clairement.  
Lors du retour à température ambiante (g), nous distinguons nettement les bandes de 
référence du dimère à 1865 et 1857 cm-1 pour les CO en pont et à 2069, 2043, 2023 cm-1 pour 
les ligands terminaux. D’autre part, la présence conjointe des bandes à 2054 et 2029 cm-1 et 
d’une faible absorbance à 2116 cm-1 caractérise bien l’hydrure [HCo(CO)4].  
La bande d’absorption à 2063 cm-1, apparue à haute température conjointement à un 
maximum à 1869 cm-1 (f), indique qu’une partie du cobalt se retrouve sous la forme de 
[Co4(CO)12] à la suite de ce traitement. Il semble que, dans les conditions de pression, de 
température (à partir de 120°C sous 50 bar (d)) et de forte concentration nécessaires à une 
observation nette de [HCo(CO)4] à partir de [Co2(CO)8], le système évolue, dans l’heptane 
seul, vers la formation du tétramère [Co4(CO)12] et que, dans ce cas, la bande située à 2054 
cm-1 ne traduit pas uniquement la présence de l’hydrure mais également celle du tétramère. 
Nous devons donc considérer que dans ces conditions le système se trouve en dehors du 
domaine de stabilité décrit plus haut.  
 
Cependant, il apparaît bien que, grâce à notre appareillage, nous avons accès à la 
génération de [HCo(CO)4] et à l’observation de sa formation, par traitement thermique et sous 
pression de gaz de synthèse. 
 
 
IV.2. Comportement du précurseur ionique [Co(Py)6][Co(CO)4]2 
 
Comme nous l’avons déjà plusieurs fois évoqué, l’action d’une base forte de Lewis sur 
[Co2(CO)8] forme un complexe ionique de la forme {[Co(B)6]2+ 2[Co(CO)4]-} par dismutation 
du dimère. Dans nos systèmes, le précurseur catalytique ionique est obtenu par l’ajout de 
pyridine au dimère en solution et les tests catalytiques ont révélé que ce complexe présente 
une activité en hydroformylation. 
 
3 [Co2(CO)8]  +  12 Py 2 {[Co(Py)6]
2+ 2[Co(CO)4]
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Nous avons donc cherché à mieux caractériser cette forme ionique en observant son 
comportement vis à vis de la température et de la pression et nous nous sommes également 
attachés à déterminer l’origine de son activité. 
 
 
IV.2.1. Préparation et caractérisation du complexe ionique 
 
Afin de former le complexe ionique [Co(Py)6][Co(CO)4]2, nous avons fait réagir, sous 
argon et à température ambiante, le dimère [Co2(CO)8] sous forme solide avec un excès de 
pyridine (3 Py/Co), en l’absence de tiers solvant. La réaction s’amorce immédiatement et est 
complète en quelques minutes. Son évolution est indiquée par le dégagement gazeux de 
monoxyde de carbone qui diminue progressivement. Le produit obtenu se présente sous la 
forme d’un liquide très visqueux de couleur brune, insoluble dans les alcanes. Une grande 
quantité d’heptane est alors ajoutée et cette solution mère est laissée à son contact, sans 
agitation. Après quelques jours à température ambiante, nous observons la formation de 
cristaux de couleur orangée. Par diffraction des rayons X, nous avons été en mesure de 
déterminer la structure de ces cristaux qui, à notre connaissance, n’avait pas été rapportée 
jusqu’à ce jour.  
 
Le diagramme ORTEP (fig. 40) révèle que le composé correspond bien à la formule brute 
attendue Co3C38H30N6O8 et qu’il cristallise dans le système monoclinique (groupe d’espace P 
21/n).  
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Figure 40 : Diagramme ORTEP du complexe ionique [Co(Py)6][Co(CO)4]2. 
 
Il apparaît que le cation Co(II) est bien coordonné à six ligands pyridine, dans une 
géométrie octaédrique et que les noyaux aromatiques des ligands s’orientent deux à deux dans 
des plans perpendiculaires. Ce cation [Co(Py)6]2+ est accompagné de part et d’autre de deux 
anions [Co(CO)4]- et nous observons que les trois atomes de cobalt, ainsi qu’un ligand CO par 
anion, sont alignés sur un même axe. Le tétraèdre habituellement formé par l’anion 
[Co(CO)4]- se trouve légèrement déformé vers une géométrie C3v. En effet, les angles que 
forment les trois ligands C1O1, C3O3 et C4O4 avec le ligand C2O2 sont tous les trois 
inférieurs à 109°28’. De même, la longueur de la liaison carbone-oxygène dans le ligand 
C2O2 est légèrement supérieure à celle des trois autres carbonyles de l’anion.  
 
Ce solide a également été analysé par infrarouge (fig. 41) et fait apparaître une bande large 
et intense à 1884 cm-1, caractéristique de l’anion [Co(CO)4]- dans sa forme tétraédrique. 
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Figure 41 : Spectre infrarouge solide (KBr) de [Co(Py)6][Co(CO)4]2. 
 
Cette bande intense est accompagnée d’une faible absorption à 2006 cm-1 qui traduit la 
déformation du tétraèdre vers la géométrie C3v.  
 
Pour caractériser l’influence du cation sur les noyaux pyridiniques coordonnés, nous 
pouvons comparer ce spectre à celui de la pyridine en solution ainsi qu’à celui du sel 
[Co(Py)6]Cl2, qui présente également 6 pyridines liées au cobalt, dans la zone relative aux 
vibrations νC=N et νC=C entre 1700 et 1400 cm-1 (fig. 42). 
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(a) : Pyridine en solution (CH2Cl2) ; (b) : [Co(Py)6][Co(CO)4]2 (KBr) ; (c) : [Co(Py)6]Cl2 (KCl).  
Figure 42 : Caractérisation infrarouge de la pyridine libre et coordonnée. 
 
Le spectre infrarouge de la pyridine en solution (a), montre une bande intense et fine à 
1438 cm-1, une bande de faible intensité à 1482 cm-1 ainsi qu’un massif de trois absorptions, 
entre 1600 et 1570 cm-1. Dans le spectre du complexe ionique [Co(Py)6][Co(CO)4]2 (b), le 
massif de bandes au dessous de 1600 cm-1 n’apparaît plus et nous observons une nouvelle 
absorption à 1602 cm-1. Sur le spectre infrarouge du complexe [Co(Py)6]Cl2 (c) le même 
schéma se retrouve avec, cette fois, la présence d’une bande d’intensité moyenne à 1605 cm-1.  
Il apparaît ainsi que l’absorption assez large et d’intensité moyenne, placée juste au dessus 
de 1600 cm-1, est caractéristique d’une pyridine coordonnée à un métal de transition.  
 
 
IV.2.2. Comportement du précurseur ionique [Co(Py)6][Co(CO)4]2 en fonction de la 
pression de H2/CO et de la température 
 
Afin de déterminer la nature et le mode de formation de l’espèce active issue du complexe 
[Co(Py)6][Co(CO)4]2, nous avons effectué plusieurs séries d’observations infrarouge, sous 
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pression de H2/CO et à différentes températures, en l’absence puis en présence de liquide 
ionique.  
 
IV.2.2.1. Complexe ionique en l’absence de liquide ionique (étude C) 
 
Dans un premier temps (fig. 43), le dimère a été mis en solution dans l’heptane (a) et la 
dismutation a été effectuée in situ, par ajout de 4 équivalents de pyridine (2 pyridines par 
cobalt). Il est attendu que la formation de [Co(Py)6][Co(CO)4]2 dans l’heptane seul donne lieu 
à la formation d’un précipité. Les observations dans la cellule sous pression sont donc 
réalisées sous agitation afin d’obtenir un spectre représentant à la fois la solution organique et 
le précurseur ionique en suspension. 
 
 (a) : 10 bar, 40°C, avant ajout de Py ; (b) : 13 bar, 40°C, après ajout de Py. 
Figure 43 : Dismutation de [Co2(CO)8] par la pyridine. 
 
Suite à l’ajout de pyridine, les bandes de [Co2(CO)8] disparaissent complètement en peu 
de temps au profit des absorptions caractéristiques de l’anion [Co(CO)4]- (b). Sur ce spectre, 
le maximum de la bande intense T2 se place à 1872 cm-1, probablement du fait que l’analyse 
s’effectue sur un précipité. Nous notons également la présence d’une bande à 1602 cm-1 
caractéristique de la pyridine liée au cobalt. 
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A la suite de cette dismutation, le mélange a été soumis à une montée en température, tout 
en adaptant la pression de H2/CO. Nous observons plusieurs modifications du spectre 
infrarouge dans la zone des ligands carbonyle, entre 2200 et 1800 cm-1, ainsi que dans la zone 
de la pyridine, entre 1700 à 1500 cm-1. Pour les ligands CO, nous suivrons l’évolution du 
milieu entre 2130 et 1980 cm-1 pour plus de clarté. Dans cette zone se trouvent les bandes 
caractéristiques des espèces moléculaires du cobalt ainsi que la bande vers 2005 cm-1 qui, 
même si elle est de faible intensité, caractérise la présence de l’anion [Co(CO)4]-. 
 
IV.2.2.1.1. Espèces carbonyle du cobalt (2200 – 1800 cm-1) 
 
Après l’ajout de pyridine, le mélange est laissé sous agitation, dans les conditions de la 
dismutation (13 bar, 40°C), pendant 1 heure environ. Aucun changement n’est visible et le 
spectre enregistré à ce moment est reporté sur la figure 44 (a).  
 
(a) : 13 bar, 40°C, après ajout de Py ; (b) : 20 bar, 60°C ; (c) : 30 bar, 80°C. 
Figure 44 : Evolution de [Co(Py)6][Co(CO)4]2 en fonction de la température. 
 
En portant la température à 60°C, sous 20 bar (b), une bande peu intense apparaît à 2055 
cm-1, qui devient nettement visible à 80°C, sous 30 bar (c), et s’accompagne d’une faible 
absorption à 2035 cm-1. La présence conjointe de ces deux absorptions nous indique qu’une 
espèce carbonyle neutre du cobalt s’est formée, bien que les bandes caractéristiques de 
l’anion soient toujours bien définies. Nous notons qu’avec la température le maximum 
d’absorption pour la bande T2 de [Co(CO)4]- tend à se décaler vers les plus basses fréquences 
(fig. 45). 
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En l’absence de bandes d’absorption significatives proches de 2070, 2043 ou 2023 cm-1, 
nous pouvons écarter la présence de [Co2(CO)8] dans le milieu. De même, la bande à 2055 
cm-1 ne s’accompagnant d’aucun maximum visible vers 2064 cm-1, la formation de 
[Co4(CO)12] peut être exclue et nous pouvons ainsi attribuer ces fréquences à l’hydrure 
[HCo(CO)4]. De plus, le spectre enregistré sous 30 bar à 80°C (fig. 44, (c)) montre, dans la 
zone de fréquence de la pyridine, l’apparition d’une bande à 1634 cm-1, caractéristique du 
cation [PyH]+ qui tend à confirmer la formation de [HCo(CO)4] (cf. IV.2.2.1.2.). 
 
A ce stade, le mélange a dû être laissé au repos, à 60°C et sous 20 bar de H2/CO, pendant 
12 heures. A l’issue de cette période, nous constatons que le spectre infrarouge ne présente 
que les absorptions de l’anion [Co(CO)4]- (fig. 45). Le maximum d’intensité pour la bande T2 
de l’anion se place maintenant à 1863 cm-1. 
 
Figure 45 : [Co(Py)6][Co(CO)4]2 dans l’heptane après 12 heures au repos (20 bar, 60°C). 
 
Ceci nous indique que, dans ces conditions, les complexes neutres du cobalt qui avaient 
pu se former reviennent à une forme ionique avec le temps. Les complexes ioniques du cobalt 
semblent s’agglomérer en particules de taille importante qui peuvent gêner l’observation de la 
phase liquide et rendre ces complexes moins réactifs. En effet, à la suite de cette période de 
repos, l’agitation du mélange pendant 1 heure, dans les mêmes conditions, n’amène aucun 
changement dans la zone des ligands CO (fig. 46, (a)).  
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(a) : 20 bar, 60°C ; (b) : 50 bar, 120°C ; (c) : 50 bar 140°C ; (d) : 55 bar, 150°C ; (e) : 55 bar, 160°C. 
Figure 46 : Evolution de [Co(Py)6][Co(CO)4]2 en fonction de la température. 
 
Le milieu est à nouveau porté à plus haute température mais la réapparition d’une bande à 
2055 cm-1 n’intervient qu’à 120°C, sous 50 bar (b). A 140°C, sous 50 bar (c), une bande 
apparaît de nouveau à 2030 cm-1 et celle à 2055 cm-1 se confirme. Par la suite, ces deux 
absorptions caractéristiques de l’hydrure gagnent en intensité avec l’augmentation de la 
température à 150°C, sous 55 bar (d), et se définissent très clairement à 160°C, sous 55 bar 
(e). Nous notons que, dans le même temps, la bande A1 de l’anion à 2006 cm-1 tend à s’élargir 
et devient de moins en moins détectable. La bande intense T2, localisée à 1872 cm-1 sur la 
figure 43, s’élargit également jusqu’à venir perturber la ligne de base vers 2000 cm-1 lorsque 
la température atteint 160°C (e).  
 
Après cette montée en température, le mélange est laissé sous agitation pour revenir à 
température ambiante. Lorsque le système a atteint 30°C, sous 27 bar, le spectre obtenu ne 
comporte que les absorptions caractéristiques de l’anion [Co(CO)4]-, dans la zone des 
carbonyles, alors que celles de [HCo(CO)4] ont totalement disparu (fig. 47).  
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Figure 47 : [Co(Py)6][Co(CO)4]2 dans l’heptane après retour à 30°C et 27 bar. 
 
IV.2.2.1.2. Ligand pyridine (1700 - 1500 cm-1) 
 
Dans cette zone de fréquence, la bande caractéristique de la pyridine liée au métal reste 
présente, vers 1605 cm-1, tout au long de l’expérience (fig. 48).  
 
 (a) : 30 bar, 80°C ; (b) : 55 bar, 160°C ; (c) : 30 bar, 30°C. 
Figure 48 : Evolution de [Co(Py)6][Co(CO)4]2 en fonction de la température. 
 
Nous avons vu, dans la zone des ligands CO, que la formation de [HCo(CO)4] se 
caractérise nettement dès 30 bar et 80°C (fig. 44, (c)). Au même moment, une bande apparaît 
à 1634 cm-1 dans la zone de la pyridine (a) et reste visible par la suite jusqu’à 160°C (b), où 
elle tend à disparaître. Elle atteint une intensité maximale à 1633 cm-1 lors du retour à 
température ambiante (c) et caractérise le cation [PyH]+.16,17 
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Nous voyons ainsi que la formation de l’hydrure [HCo(CO)4], à partir du complexe 
ionique dans l’heptane seul, est accessible directement dans notre appareillage infrarouge, à 
des pressions inférieures à 60 bar. La présence de cet hydrure est détectable dès 80°C et sous 
30 bar de H2/CO. 
 
A la suite de cette série d’observations, le mélange réactionnel consiste en une quantité 
importante d’un précipité brun orangé dans une solution colorée jaune, qui sont analysés par 
infrarouge (fig. 49).  
 
(a) : Précipité mis en solution dans [BMI][NTf2] ; (b) : Phase heptane. 
Figure 49 : Analyses infrarouge des phases à l’issue de l’étude C sur [Co(Py)6][Co(CO)4]2. 
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Pour effectuer cette analyse, le solide est mis en solution dans le liquide ionique 
[BMI][NTf2], afin de le préserver lors des manipulations, et montre en infrarouge une très 
forte concentration de [Co(CO)4]- et ne révèle pas d’autres bandes caractéristiques dans la 
zone de fréquence des ligands CO (a).  
La phase organique surnageante analysée en dehors de l’appareillage sous pression 
montre plusieurs absorptions nouvelles. Dans la zone des carbonyles se trouve un groupe de 
quatre bandes fines à 2045, 2022, 2000 et 1988 cm-1, d’intensité moyenne à forte (b). Les 
absorptions situées à 2045 et 2022 cm-1 rappellent celles que nous avons pu observer à l’issue 
de certains essais catalytiques mais ces bandes ne correspondent pas aux espèces carbonyle 
neutres que nous connaissons. L’attribution de ces nouvelles bandes reste incertaine et sera 
rediscutée par la suite. Par ailleurs, au dessous de 1600 cm-1, nous notons la présence de deux 
bandes, à 1595 et 1578 cm-1, qui correspondent, par leur position et leurs intensités relatives, 
à celles de la pyridine libre en solution (fig. 42, (a)). 
 
Par la suite, nous avons également observé le comportement du complexe ionique 
[Co(Py)6][Co(CO)4]2 soumis au même type de traitement par la température et sous pression 
de H2/CO, cette fois en présence de liquide ionique. 
Compte tenu de la viscosité des liquides ioniques, nous avons rapidement constaté que des 
gouttelettes pouvaient subsister sur le barreau et ce même après une décantation de plus de 
douze heures. Nous avons donc choisi d’enregistrer tous nos spectres infrarouge sous pression 
en maintenant l’agitation, ce qui implique que nous aurons une information sur l’ensemble du 
système biphasique. 
 
IV.2.2.2. Complexe ionique en présence d’un liquide ionique (étude D) 
 
Lorsque nous avons cherché à observer de façon directe les changements apportés à 
[Co(Py)6][Co(CO)4]2, sous pression, par une élévation de la température en présence d’un 
liquide ionique, nous avons constaté que les spectres infrarouge obtenus ne comportaient que 
peu d’informations.  
Nous voyons par exemple, lors d’un test engageant des volumes équivalents d’heptane et 
de [BMI][NTf2] (10 mL) (fig. 50), que les changements apportés par la température sont très 
peu sensibles. Ce test révèle des spectres particulièrement lisibles mais n’apporte aucune 
preuve directe de la présence d’une espèce moléculaire du cobalt. 
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(a) : 10 bar, 40°C ; (b) : 20 bar, 60°C ; (c) : 30 bar, 80°C ; (d) : 40 bar, 100°C ; (e) : 50 bar, 120°C ; (f) : 50 bar, 
140°C ; (g) : 50 bar, 160°C ; (h) : 40 bar, 25°C. 
Figure 50 : Evolution de [Co(Py)6][Co(CO)4]2 en solution dans [BMI][NTf2]. 
 
Dans la zone de fréquence des ligands carbonyles, la bande T2 de l’anion [Co(CO)4]- à 
1885 cm-1 reste présente tout au long de l’expérience même si elle semble varier en largeur et 
en intensité. La bande A1 à 2008 cm-1 qui l’accompagne s’efface seulement à 160°C (g), mais 
lors du retour à température ambiante le spectre de l’anion nous apparaît inchangé.  
Dans la zone de fréquence de la pyridine, à des températures modérées (a) et (b), 
l’absorption caractéristique de la pyridine liée au cobalt (1606 cm-1) est visible, et disparaît à 
plus haute température (c). Au même moment, une absorption très large et peu intense 
commence à apparaître dans la zone de fréquence de la pyridine libre. Elle devient plus nette 
à haute température (g), avec un maximum d’intensité à 1542 cm-1, puis disparaît lors du 
retour à température ambiante.  
Bien que ce système ait montré une activité catalytique à 100 bar et 130°C (cf. III.2.), il 
s’avère que les conditions accessibles avec notre appareillage d’analyse ne permettent pas de 
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volume réactionnel étant fixé, la quantité de précurseur ionique que nous pouvons engager 
reste insuffisante, même en utilisant une solution de liquide ionique saturée en complexe. 
Nous avons alors cherché des preuves indirectes de la présence d’une espèce catalytique dans 
nos conditions d’observation et en présence de liquide ionique.  
 
Ainsi, à la suite du test présenté sur la figure 50, nous avons utilisé ce mélange réactionnel 
pour effectuer un test d’hydroformylation directement dans notre cellule infrarouge. Lorsque 
le mélange, constitué de [Co(Py)6][Co(CO)4]2, de [BMI][NTf2] et d’heptane, a atteint la 
température ambiante, la pression a été relâchée jusqu’à 10 bar puis 5 mL d’hex-1-ène ont été 
introduits avant d’effectuer une nouvelle montée en température et pression (fig. 51).  
 
(a) : 10 bar, 40°C ; (b) : 40 bar, 100°C ; (c) : 50 bar, 120°C ; (d) : 50 bar, 140°C ; (e) : 40 bar, 40°C. 
Figure 51 : Evolution du système [Co(Py)6][Co(CO)4]2/[BMI][NTf2] après ajout d’hex-1-ène. 
 
Nous observons tout d’abord une consommation de gaz pendant l’élévation de la 
température, entre 40 (a) et 100°C (b), puis l’apparition à 100°C d’une faible absorption à 
1717 cm-1 qui correspond à la bande d’élongation CO de la fonction aldéhyde et qui devient 
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(d) alors que la consommation de H2/CO se poursuit tout au long de la montée en 
température. Lors du retour à plus basse température (e), la bande de l’aldéhyde à 1717 cm-1 
devient clairement visible et nous constatons également que l’anion est resté très présent 
durant toute la durée de l’expérience. En revanche, les intermédiaires réactionnels tels que les 
complexes alkyle ou acyle ne sont pas détectés. 
Il nous est donc possible, dans nos conditions d’analyse et en présence de liquide ionique, 
d’effectuer l’hydroformylation d’un alcène en aldéhyde. Ainsi, même si elle n’est pas 
directement détectable, la formation d’une espèce active, probablement [HCo(CO)4], a bien 
lieu et ce dans des conditions opératoires inférieures ou égales à 40 bar et 100°C. 
 
A la suite de cet essai, nous avons effectué une analyse infrarouge classique des phases 
organique et ionique (fig. 52).  
 
 (a) : Phase organique ; (b) : Phase ionique. 
Figure 52 : Infrarouge des deux phases après évolution du système  
[Co(Py)6][Co(CO)4]2/[BMI][NTf2] en présence d’hex-1-ène. 
 
Le spectre de la phase organique (a) présente, comme seule absorption significative, la 
bande CO de l’aldéhyde à 1732 cm-1. La phase liquide ionique (b), très concentrée en anion 
[Co(CO)4]-, montre également une bande caractéristique de l’aldéhyde dans le liquide 
ionique, à 1724 cm-1. Dans cette phase, nous relevons également la présence des bandes 
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Les éléments que nous avons recueillis jusqu’à présent nous indiquent que le système 
alliant le dimère [Co2(CO)8] à une base de Lewis comme Py en présence du liquide ionqiue 
[BMI][NTf2] est capable de générer l’espèce [HCo(CO)4] comme catalyseur de 
l’hydroformylation. En effet, les résultats des essais catalytiques (cf. III.2.) montrent que les 
activités et les régiosélectivités sont du même ordre lorsque la réaction est effectuée au départ 
de [Co2(CO)8] en l’absence ou en présence de Py. Le mécanisme d’hydroformylation, lors de 
l’emploi de [Co(Py)6][Co(CO)4]2, doit donc être similaire à celui d’un système homogène 
classique. De plus, les observations infrarouge sous pression démontrent la formation des 
espèces moléculaires [HCo(CO)4] et [Co2(CO)8] à partir du complexe ionique.  
 
Afin de comprendre le mécanisme de formation de ces espèces, qui sera détaillé par la 
suite (cf. IV.6.), nous avons été logiquement amenés à déterminer l’implication de chacune 
des parties (anionique et cationique). Pour cela, nous avons étudié séparément le 




IV.3. Comportement de l’anion [Co(CO)4]- dans les conditions de réaction 
 
L’anion tétracarbonylcobaltate [Co(CO)4]- est un complexe carbonyle du cobalt à 18 
électrons dans lequel les quatre ligands CO sont idéalement placés autour du métal selon une 
géométrie tétraédrique. Il peut se trouver sous la forme de sels lorsqu’il est associé à des 
cations alcalins comme le sodium et le potassium, ou former des composés de coordination 
avec des cations métalliques plus lourds comme le mercure.  
Il peut également se trouver associé à des cations organiques volumineux et peu 
coordinants et notamment le bis(triphénylphosphoranylidène)ammonium [PPN]+. Dans ce 
cation, l’atome d’azote central est lié à deux atomes de phosphore pentavalent, qui portent 
chacun trois groupements phényle (vide infra). Cette structure rend la charge positive très 
diffuse par une large délocalisation sur l’ensemble du cation.  
Le sel [PPN][Co(CO)4] est obtenu, sous la forme d’un solide cristallin, par échange d’ions 
entre Na[Co(CO)4] et [PPN]Cl.18 A l’état solide, il présente une relative stabilité à l’air et se 
manipule donc aisément. 
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Récemment, Welton et al.19 ont décrit la préparation du sel [BMI][Co(CO)4] basé sur 
l’anion [Co(CO)4]- et le cation 1-butyl-3-méthylimidazolium [BMI]+. Ce composé est obtenu 
sous la forme d’un liquide visqueux d’une couleur bleue intense et peut être considéré comme 













Ces deux derniers composés s’avèrent particulièrement intéressants pour étudier le 
comportement de [Co(CO)4]-. En effet, le complexe [PPN][Co(CO)4] a l’avantage d’être 
nettement plus stable que la plupart des autres sels de l’anion tétracarbonylcobaltate et 
[BMI][Co(CO)4] associe la partie anionique de notre précurseur ionique au cation de nos 
liquides ioniques. De plus, les cations [PPN]+ et [BMI]+ sont peu acides au sens de Lewis et 
l’interaction avec l’anion reste donc faible. 
 
 
IV.3.1. Préparation de [PPN][Co(CO)4] et [BMI][Co(CO)4] 
 
Pour préparer le sel de sodium de l’anion tétracarbonylcobaltate, nous avons adopté une 
méthode décrite par Edgell et Lyford qui procède de la dismutation de [Co2(CO)8] dans le 
THF par l’action de NaOH (éq. 13).20  
 





L’hydroxyde de cobalt(II) formé précipite sous la forme d’un solide rose alors que 
Na[Co(CO)4] est tout à fait soluble dans le THF. Après filtration, cette solution est concentrée 
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puis combinée à [PPN]Cl dans le dichlorométhane, pour former [PPN][Co(CO)4] (éq. 14), ou 
à [BMI]Cl dans l’acétone, pour former [BMI][Co(CO)4] (éq. 15).  
 









Au cours de ces préparations, nous avons effectué des analyses infrarouges de solution 
(fig. 53) qui nous ont permis de vérifier que l’interaction entre le cation et l’anion était faible, 
pour les cations volumineux [PPN]+ et [BMI]+.  
 
(a) : [PPN][Co(CO)4] (CH2Cl2) ; (b) : [BMI][Co(CO)4] (Acétone) ; (c) : Na[Co(CO)4] (THF). 
Figure 53 : Spectres infrarouge de solution des sels [PPN][Co(CO)4], [BMI][Co(CO)4] et  
Na[Co(CO)4]. 
 
En effet, la bande A1 de l’anion [Co(CO)4]-, proche de 2005 cm-1, est quasiment 
indétectable pour [PPN][Co(CO)4] (a) et reste très faible dans le cas de [BMI][Co(CO)4] (b). 
En comparaison, sur le spectre de Na[Co(CO)4] (c), cette même bande est nettement plus 
visible. Nous constatons que l’interaction entre [Co(CO)4]- et son cation, qui se traduit par la 
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perturbation du tétraèdre formé par les ligands CO, est étroitement liée à l’acidité de Lewis de 
ce cation, qui est majoritairement dépendante de sa taille. 
 
En comparant les analyses RMN 1H de différents liquides ioniques du cation [BMI]+, nous 
avons remarqué une variation notable d’un signal bien spécifique de ce cation. Le 
déplacement chimique de l’atome d’hydrogène porté par le carbone 2, varie sur une plage de 
plus de 2 ppm en fonction de l’anion qui lui est associé (tableau 14). Nous constatons qu’en 
association avec un anion volumineux et peu coordinant, comme [PF6]-, le signal de ce proton 
apparaît à 8,8 ppm alors qu’avec un anion bien plus dur, comme Cl-, ce signal se place à 11,0 
ppm. Dans le cas de [BMI][Co(CO)4], cette valeur du déplacement chimique apparaît 
intermédiaire et traduit une basicité relativement importante de l’anion [Co(CO)4]-, dont 
l’effet est amoindri par sa taille importante. 
 









8,8 9,0 9,1 10,0 10,4 11,0 
Tableau 14 : Déplacement chimique du proton porté par le carbone 2 de [BMI]+, en fonction 
de l’anion associé. 
 
Le déplacement chimique de ce proton du cation imidazolium semble donc être un témoin 
de la nucléophilie de l’anion associé. La place occupée dans ce classement par le chlore et le 
brome rejoint celui donné en série spectrochimique et, naturellement, les anions plus 
volumineux et donc plus mous donnent un caractère moins acide à ce proton. 
 
 
IV.3.2. Activité catalytique de [Co(CO)4]- 
 
Notre première approche pour déterminer l’implication de l’anion [Co(CO)4]- dans le 
mécanisme réactionnel a été d’examiner son activité catalytique en hydroformylation, en 
présence de [BMI][NTf2] qui s’est montré inerte vis-à-vis du système dans les conditions de 
la réaction. Pour dégager l’anion de toute influence du cation, nous avons choisi de l’engager 
en association avec [PPN]+, peu acide au sens de Lewis, sous la forme du sel 
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[PPN][Co(CO)4]. De plus, ce sel se montre bien moins sensible à l’air que le liquide ionique 
[BMI][Co(CO)4]. 
 
Nous avons examiné l’activité en hydroformylation de [PPN][Co(CO)4] sur l’hex-1-ène, à 
100 bar et 130°C, qui sont les conditions opératoires standards nous permettant d’obtenir plus 
de 90% de conversion en trois heures de réaction. Les rapports H2/CO (= 1) et substrat/cobalt 
(= 100) sont gardés identiques à ceux des essais catalytiques précédents (cf. III.).  
La mise en solution de ce sel de cobalt dans le liquide ionique [BMI][NTf2] n’a pas lieu 
après 30 minutes d’agitation et le mélange a été introduit sous la forme d’une suspension de 
couleur verte pâle. Après trois heures de réaction, nous n’observons aucune chute de pression 
et l’analyse chromatographique ne révèle pas la présence d’aldéhydes. En revanche, la phase 
ionique est devenue limpide et d’une couleur verte intense. 
 
Il semble donc que l’activité catalytique de nos systèmes n’est pas due à la seule action de 
l’anion [Co(CO)4]- sous pression de H2/CO. Toutefois, nous avons voulu savoir si cet anion 
pouvait, dans une certaine mesure, engendrer l’espèce [HCo(CO)4], notamment en présence 
d’un acide. Cette protonation de l’anion est l’une des méthodes de formation de l’hydrure, 
comme nous l’avons vu précédemment dans les procédés industriels et dans la préparation de 
[HCo(CO)4] que nous avons réalisée (cf. I.3. et IV.1.). 
 
A l’issue de cet essai infructueux, nous avons choisi d’ajouter, au mélange réactionnel, 1 
équivalent par cobalt de l’acide H[NTf2] et de relancer la procédure d’hydroformylation. La 
consommation de gaz de synthèse intervient peu de temps après que les conditions 
réactionnelles aient été atteintes. Cette consommation reste forte pendant la première heure 
puis ralentit jusqu’au terme de l’essai et nous retrouvons là le comportement que nous avons 
pu noter lors des précédents tests concluants.  
 
Avec l’ajout de H+ au milieu réactionnel, nous obtenons une conversion de l’alcène 
proche de 90% et une sélectivité en aldéhydes de 70%. Le rapport n/iso de 1,6 est comparable 
à un système au départ de [Co2(CO)8] seul. Nous avons ainsi l’assurance de pouvoir générer 
l’hydrure [HCo(CO)4] dans nos systèmes, par la présence de protons labiles, et que cet 
hydrure conserve son activité catalytique. En outre, l’analyse infrarouge des deux phases 
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après réaction révèle une quantité importante des espèces carbonyle neutres dans le mélange 
réactionnel (fig. 54).  
 
(a) : Phase organique ; (b) : Phase ionique. 
Figure 54 : Analyse des phases après réaction pour le système [PPN][Co(CO)4]/H[NTf2]. 
 
La phase organique (a) présente les quatre bandes caractéristiques de [HCo(CO)4], qui se 
placent à 2115, 2051, 2028 et 1989 cm-1. Cette phase présente aussi plusieurs des absorptions 
de [Co2(CO)8] avec une bande nette à 2069 cm-1, un maximum à 2043 cm-1 et, à 1854 cm-1, 
une faible absorption caractéristique de la forme pontée, qui présente un épaulement à 1865 
cm-1. 
La phase liquide ionique (b) montre également la présence d’espèces carbonyle neutres, 
sans doutes miscibles du fait de la présence d’aldéhydes, alors que l’anion [Co(CO)4]- ne s’y 
caractérise pas de façon évidente. En effet, la bande T2 de [Co(CO)4]- est d’ordinaire très 
intense, même à de faibles concentrations, alors qu’elle ne présente ici qu’une faible intensité, 
comme d’ailleurs l’ensemble des bandes νCO de la phase ionique. Ceci nous indique qu’aucun 
des composants du mélange n’est une base assez forte pour permettre un retour des espèces 
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Ainsi, nous avons déterminé que l’anion [Co(CO)4]- ne peut pas engendrer seul l’espèce 
active et nous avons fait apparaître la nécessité d’une source de protons pour accéder à la 
génération de l’hydrure selon l’équilibre suivant (éq. 16) : 
 
HA + [Co(CO)4]- [HCo(CO)4] + A- (Eq. 16) 
 
Parallèlement à l’étude de l’anion [Co(CO)4]-, nous avons observé le comportement du 
cation Co2+ associé à la pyridine, par infrarouge sous pression de H2/CO et en fonction de la 
température, ainsi que dans les conditions catalytiques, avec désormais la présomption que 




IV.4. Comportement du cation Co2+ en présence de pyridine et de 
[BMI][NTf2], en fonction de la pression et de la température 
 
Comme nous l’avons vu plus haut, la partie cationique du précurseur ionique que nous 
utilisons se compose d’un cation du cobalt(II), auquel sont coordonnés six ligands pyridine 
(cf. IV.2.). Pour dégager l’effet de cette partie cationique dans nos systèmes, nous avons 
préparé le sel [Co(NTf2)2] dans lequel le cobalt(II) est associé à l’anion [NTf2]- de nos 
liquides ioniques. 
 
IV.4.1. Préparation de [Co(NTf2)2] 
 
Pour cette préparation nous avons fait réagir dans l’eau le carbonate de cobalt CoCO3 
avec l’acide H[NTf2]. Le carbonate de cobalt, de couleur mauve, n’est pas soluble et reste en 
suspension dans l’eau. Lors de l’ajout de l’acide, nous observons un dégagement gazeux de 
CO2 et la solution devient progressivement limpide et se colore en rose. Après évaporation et 
séchage à 120°C sous vide, nous obtenons une poudre peu dense, légèrement rosée. 
 
 




IV.4.2. Activité catalytique du système [Co(NTf2)2]/Py/[BMI][NTf2] 
 
Nous avons engagé le sel [Co(NTf2)2] en présence de pyridine et du liquide ionique 
[BMI][NTf2] dans un essai catalytique d’hydroformylation de l’hex-1-ène, dans les mêmes 
conditions que précédemment (100 bar, 130°C, S/Co = 100, H2/CO = 1). Dans ce cas, nous 
avons appliqué un rapport molaire de 2 pyridines par cobalt, qui se retrouve dans les systèmes 
au départ de [Co2(CO)8] et Py.  
La mise en solution du sel de cobalt(II) dans le liquide ionique [BMI][NTf2] nécessite 
environ 30 minutes d’agitation et il en résulte une solution rose limpide. Lors de l’ajout de 
pyridine à cette solution, la couleur évolue immédiatement et devient mauve, ce qui peut 
indiquer la complexation de la pyridine au cobalt. 
 
A partir de ce système, nous obtenons, à 100 bar et 130°C, une conversion de l’alcène 
supérieure à 99% en 3 heures, avec une sélectivité en aldéhydes de l’ordre de 65%. Le rapport 
n/iso de 1,4 reste comparable à celui des systèmes précédents et nous observons environ 2% 
d’isomérisation de l’alcène. A la suite de cet essai, l’analyse infrarouge des deux phases (fig. 
55) nous montre la présence prépondérante dans la phase ionique (a) de l’anion [Co(CO)4]- à 
1890 cm-1 ainsi que des absorptions plus faibles à 2116, 2072, 2054 et 2026 cm-1.  
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(a) : Phase ionique ; (b) : Phase organique. 
Figure 55 : Analyses infrarouge des 2 phases après catalyse avec le système  
[Co(NTf2)2]/Py/[BMI][NTf2]. 
 
Dans la phase organique (b), nous observons d’une part les bandes caractéristiques du 
dimère [Co2(CO)8] à 2069, 2041 et 1856 cm-1 et d’autre part celles de l’hydrure [HCo(CO)4] à 




IV.4.3. Comportement du système [Co(NTf2)2]/Py/[BMI][NTf2] en fonction de la 
pression de H2/CO et de la température (étude E) 
 
Nous avons également engagé ce sel de cobalt(II), en présence de 2 équivalents de 
pyridine, dans l’appareillage infrarouge sous pression pour observer son évolution en fonction 
de la température et de la pression (fig. 56).  
Il est à noter qu’en l’absence de pyridine, aucune évolution n’a pu être observée dans la 
zone des ligands CO, entre 2200 et 1800 cm-1, y compris après une exposition prolongée aux 
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conditions les plus dures (2 heures à 55 bar et 140°C). Ceci dénote un rôle essentiel joué par 
la pyridine dans l’évolution de nos systèmes.  
 
(a) : 10 bar, 40°C ; (b) : 50 bar, 120°C ; (c) : 55 bar, 130°C ; (d) : 55 bar, 140°C.  
Figure 56 : Evolution du système [Co(NTf2)2]/Py/[BMI][NTf2],  
sous pression de H2/CO et sous l’effet de la température. 
 
Nous constatons que jusqu’à 120°C, (a) et (b), aucune absorption n’est détectable dans la 
zone des carbonyles.  
Lorsque le système est porté à 130°C (c), nous observons l’apparition d’un massif entre 
2100 et 2000 cm-1 qui comporte plusieurs maxima à 2066, 2054, 2041, 2031 et 2024 cm-1 et 
qui s’accompagne d’une bande de faible intensité à 2112 cm-1, ainsi que d’absorptions dans la 
zone des ligands pontants, à 1867 et 1861 cm-1. Ces fréquences d’élongation sont très proches 
de celles observées auparavant pour les espèces neutres du cobalt et notamment celles des 
différents isomères de [Co2(CO)8], dont la présence est bien caractérisée par les deux maxima 
d’absorption dans la zone des CO en pont.  
En élevant la température à 140°C (d), trois bandes se dégagent clairement du massif. Les 
absorptions à 2053 et 2030 cm-1, ainsi que l’élargissement de celle à 2112 cm-1 vers les plus 
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hautes fréquences, tendent à  démontrer la formation de [HCo(CO)4] et la bande à 2063 cm-1 
est imputable à la forme tétramérique [Co4(CO)12]. A partir de 140°C, nous notons également 
l’apparition d’une bande large et intense à 1889 cm-1, caractéristique de l’anion [Co(CO)4]-, 
qui est successive à la formation des espèces neutres et indique que [HCo(CO)4] et 
[Co2(CO)8] sont engagés dans des équilibres de formation des espèces ioniques. 
 
L’effet des variations de température ne se traduit ensuite que sur l’intensité relative des 
bandes déjà présentes, comme le montre la figure 57.  
 
(a) : 55 bar, 140°C ; (b) : 55 bar, 120°C ; (c) : 55 bar, 100°C ; (d) : 50 bar, 80°C ; (e) : 55 bar, 120°C ; (f) : 55 
bar, 130°C ; (g) : 60 bar, 140°C ; (h) : 60 bar, 150°C ; (i) : 50 bar, 100°C ; (j) : 50 bar, 50°C ; (k) : 50 bar, T 
ambiante.  
Figure 57 : Evolution du système [Co(NTf2)2]/Py/[BMI][NTf2], 
sous pression de H2/CO et sous l’effet de la température. 
 
En amenant la température, par paliers, de 140 (a) à 80°C (d), nous voyons 
progressivement disparaître les bandes à 2112 et 2053 cm-1, liées à [HCo(CO)4], au profit 
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d’une bande à 2043 cm-1 et d’un épaulement à 2023 cm-1 qui sont relatifs au dimère 
[Co2(CO)8]. Dans le même temps, la bande à 2063 cm-1 se détache plus nettement et se place 
à 2070 cm-1.  
Avec une nouvelle montée en température à 120°C (e), seules les bandes à 2070 et 2030 
cm-1 restent clairement visibles. En poursuivant l’augmentation de la température jusqu’à 
160°C, de (f) à (h), nous pouvons suivre graduellement la disparition de toutes les absorptions 
attribuées au dimère à 2070, 2043 et 2023 cm-1 et l’apparition des bandes de l’hydrure à 2115 
et 2054 cm-1. Puis, à nouveau, lors de l’abaissement de la température de 160°C (h) à 50°C (j) 
nous voyons disparaître les bandes de [HCo(CO)4] au profit de [Co2(CO)8].  
Tout au long de cette série d’observations, la bande T2 de [Co(CO)4]- à 1890 cm-1 reste 
présente mais nous pouvons noter que son intensité relative varie avec la température. En 
effet, si nous la comparons au groupe d’absorptions dans l’intervalle 2100 - 2000 cm-1, cette 
bande T2 est d’une intensité équivalente lors des enregistrements à haute température (a) et 
(h), alors qu’elle apparaît nettement plus intense sur les spectres enregistrés à basse 
température (d) et (k).  
Le spectre enregistré à température ambiante (k) montre clairement les bandes du dimère 
à 2070, 2043 et 2023 cm-1 ainsi que l’absorption caractéristique de [Co(CO)4]- à 1890 cm-1 
qui peut masquer les bandes d’élongation des ligands CO en pont. Les bandes à 2116 et 2029 
cm-1 témoignent de la présence résiduelle d’une certaine quantité de [HCo(CO)4] dans le 
milieu.  
 
Après cette série d’observations à différentes températures, les deux phases ont été 
analysées par infrarouge, dans une cellule classique, chacune séparément (fig. 58).  
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(a) :Phase organique ; (b) : Phase ionique. 
Figure 58 : Analyse infrarouge des 2 phases après évolution du système  
[Co(NTf2)2]/Py/[BMI][NTf2]. 
 
Nous constatons que la phase organique (a) ne contient que les espèces moléculaires du 
cobalt que nous connaissons et aucune trace d’une espèce ionique. Les absorptions pour les 
ligands terminaux de [Co2(CO)8] sont nettement définies à 2069, 2043 et 2024 cm-1, ainsi que 
pour les ligands pontants à 1866 et 1857 cm-1. De plus, il apparaît clairement que [HCo(CO)4] 
est également présent dans le milieu comme nous l’indique la présence simultanée des bandes 
à 2115, 2054, 2029 et 1992 cm-1 très proches de celles obtenues lors de sa préparation (cf. 
IV.1.2.). 
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Le spectre infrarouge du liquide ionique (b) révèle la présence de plusieurs bandes 
relativement intenses entre 2200 et 1800 cm-1 que nous pouvons attribuer, au premier abord, à 
une dispersion de la phase organique dans le liquide ionique. Toutefois, l’intensité relative de 
ces bandes est inhabituelle et nous attendons, à 1890 cm-1, la bande caractéristique de l’anion 
[Co(CO)4]- que nous avons pu suivre tout au long de l’expérience précédente (fig. 57). Cette 
bande semble être présente mais nous la trouvons à 1854 cm-1. Nous observons également la 
présence, à 1612 cm-1, de la bande caractéristique d’une pyridine coordonnée au cobalt ainsi 
qu’à 1638 cm-1 d’une bande caractérisant la pyridine protonée sous la forme du cation [PyH]+. 
 
 
Ainsi, lors de nos travaux sur la partie cationique du précurseur ionique des systèmes 
[Co2(CO)8]/Py/[BMI][NTf2], nous avons pu attribuer l’origine de leur activité catalytique au 
cation Co2+ associé à la pyridine. D’une part, en engageant le système 
[Co(NTf2)2]/Py/[BMI][NTf2] dans la réaction d’hydroformylation, nous avons pu constater 
qu’il présente une activité catalytique comparable à celle de notre précurseur ionique 
[Co(Py)6][Co(CO)4]2. D’autre part, les observations par infrarouge sous pression nous ont 
permis de caractériser la formation de l’hydrure [HCo(CO)4] responsable de cette activité 
catalytique. Nous avons également pu démontrer que la formation de [HCo(CO)4] est 
accessible à partir d’un sel du cobalt(II) mis en solution dans un liquide ionique dès 130°C et 
55 bar, mais que cette réaction n’est possible qu’en présence de pyridine. 
 
Comme nous l’avons vu lors des essais catalytiques (cf. III.3.), la nature de l’anion du 
liquide ionique peut avoir un effet néfaste sur l’activité du système. Nous allons à présent 
nous intéresser plus en détail à l’influence que peuvent avoir certains anions sur le 
comportement de ces systèmes. 
 
 
IV.5. Influence des anions en présence sur les espèces carbonyle du cobalt 
 
Nous venons d’observer le comportement du système [Co2(CO)8]/Py/[BMI][NTf2] dans sa 
globalité ainsi que de chacune des parties, anionique et cationique, le constituant. Toutefois, 
lors des essais catalytiques, il est apparu que, pour le même cation [BMI]+, le changement de 
l’anion du liquide ionique a un impact marqué sur l’activité du système, en particulier avec 
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l’anion triflate [CF3SO3]-. Nous avons donc cherché à obtenir davantage d’informations quant 
à l’action d’un anion différent de [NTf2]- sur le système catalytique. 
 
 
IV.5.1. Présence de [OTf]- (étude F) 
 
Pour appréhender l’effet inhibiteur de [BMI][OTf] sur la catalyse, nous avons observé son 
action sur le dimère [Co2(CO)8] à l’aide de notre appareillage infrarouge sous pression (fig. 
59).  
 
(a) : [Co2(CO)8] dans l’heptane, Patm CO, Tamb, sous agitation ; (b) : ajout de [BMI][OTf] sans agitation ; 
(c) : Patm CO, Tamb, agitation pendant 5 minutes ; (d) : 10 bar CO, 40°C, agitation pendant 30 minutes. 
Figure 59 : Effet de [BMI][OTf] sur [Co2(CO)8] en solution. 
 
En premier lieu, le dicobalt octacarbonyle est mis en solution dans 10 mL d’heptane, à 
température ambiante et sous atmosphère de CO, et nous observons, sous agitation, les bandes 
caractéristiques de [Co2(CO)8] en solution (a). L’agitation est ensuite arrêtée pour introduire 
dans le réacteur 10 mL du liquide ionique [BMI][OTf], de façon à ce que le barreau de 
silicium y baigne entièrement. Immédiatement après l’introduction, les bandes relatives à 
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[Co2(CO)8], dans la zone des carbonyles, ont disparu. Le spectre obtenu, à température 
ambiante et avant agitation (b), est ainsi celui du liquide ionique et ne présente quasiment 
aucune absorption entre 2200 et 1800 cm-1. L’agitation est enclenchée à nouveau et nous 
observons, après seulement 5 minutes, toujours à température ambiante et sous atmosphère de 
CO (c), l’apparition à 1889 cm-1 d’une large bande correspondant par son allure et sa position 
à l’anion tétracarbonylcobaltate [Co(CO)4]-. En augmentant la pression de CO à 10 bar et la 
température à 40°C, après 30 minutes (d), seule une augmentation de l’intensité de cette 
bande à 1889 cm-1 est visible.  
 
A ce stade, le système de chauffe est arrêté puis, lorsque le mélange est revenu 
naturellement à température ambiante, l’agitation est coupée et la pression est relâchée. Cette 
opération nous permet d’effectuer un prélèvement dans la phase organique et d’enregistrer un 
spectre infrarouge hors de la cellule sous pression (fig. 60).  
 
Figure 60 : Solution de [Co2(CO)8] dans l’heptane, 
après 30 minutes d’agitation en présence de [BMI][OTf], sous 10 bar de CO à 40°C. 
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Nous constatons que l’heptane contient toujours une grande quantité de [Co2(CO)8] qui 
semble ne pas avoir été modifié par le contact avec le liquide ionique. Ce spectre est typique 
d’une solution concentrée de [Co2(CO)8] et présente uniquement les bandes d’absorption des 
3 isomères du dimère (cf. IV.1.). 
 
A la suite de cette analyse, nous avons complété le système présent dans l’appareillage 
infrarouge par l’addition de pyridine (fig. 61).  
 
(a) : Patm CO, Tamb, ajout de Py (2éq./Co), avant agitation ; (b) : 10 bar, Tamb, agitation ; (c) : 30 bar, 80°C ; 
(d) : 40 bar, 100°C ; (e) : 50 bar, 120°C, 2 heures ; (f) : 35 bar, Tamb. 
Figure 61 : Evolution de [Co2(CO)8]/[BMI][OTf] en présence de Py, 
 sous pression de H2/CO et température. 
 
L’ajout de 2 équivalents de pyridine par cobalt est effectué sous flux de CO et un spectre 
est enregistré avant d’agiter la solution (a). Nous pouvons distinguer, entre 2100 et 2000 cm-1, 
des traces du [Co2(CO)8] que nous avons caractérisé en phase organique. Le mélange est alors 
mis sous pression de H2/CO et l’agitation est enclenchée (b). Nous voyons disparaître les 
faibles absorptions liées au dimère et la bande de l’anion [Co(CO)4]- à 1889 cm-1 gagne en 
intensité. L’augmentation de pression et de température, jusqu’à 40 bar et 100°C (c) et (d), 
n’amène pas de changements notables dans la zone des carbonyles. Le système est ensuite 
placé à 120°C sous 50 bar de H2/CO mais, même après 2 heures dans ces conditions (e), les 
seules modifications visibles sont un gain d’intensité pour la bande T2 de l’anion et 
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l’émergence d’une bande faible à 2007 cm-1, qui vient confirmer la présence de [Co(CO)4]-. 
Lors du retour à température ambiante (f), les absorptions précédemment citées de l’anion se 
confirment et nous ne détectons pas la présence d’autres complexes carbonyle du cobalt.  
 
Après cette série d’observations, les deux phases ont été analysées séparément dans une 
cellule infrarouge pour liquides, hors de l’appareillage sous pression (fig. 62).  
 
(a) : Phase organique ; (b) : Phase ionique. 
Figure 62 : Infrarouge des 2 phases après évolution de [Co2(CO)8]/[BMI][OTf]  
en présence de Py, sous pression de H2/CO. 
 
Comme dans la plupart des expériences précédentes, la phase organique (a) révèle la 
présence d’une bande fine à 2045 cm-1, accompagnée d’un épaulement à 2024 cm-1, indiquant 
une faible quantité d’une espèce carbonyle dont la nature sera discutée plus loin (cf. VI.2.). La 
phase ionique (b) fait apparaître une forte concentration de l’anion [Co(CO)4]-, comme 
attendu, et nous remarquons l’absence des bandes caractéristiques de la pyridine coordonnée 
au métal ainsi que du cation [PyH]+.  
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Une information complémentaire a été apportée par la mise en présence de [Co2(CO)8], 
sous forme solide, et de [BMI][OTf] dans un tube de Schlenk, sous argon et à température 
ambiante. Dans ces conditions, l’agitation du mélange donne lieu, tout d’abord, à une 
dispersion mécanique du dimère dans le liquide ionique. Après environ 1 heure, un 
changement de couleur est visible pour la solution, qui passe de l’orangé au mauve et, dans le 
même temps, un faible dégagement gazeux peut être noté. Au bout de 2 heures, la solution est 
devenue totalement mauve et limpide et le dégagement gazeux a cessé. L’analyse infrarouge 
du liquide ionique à ce stade indique clairement la présence de l’anion [Co(CO)4]- comme 
nous pouvons le voir sur la figure 63. 
 
Figure 63 : Produit de dismutation de [Co2(CO)8] par [BMI][OTf]. 
 
Nous savons que la présence du cation [BMI]+ n’a pas d’effet sur les performances du 
système et il apparaît ici que le liquide ionique [BMI][OTf] entraîne la dismutation de 
[Co2(CO)8]. Nous devons donc considérer que l’anion triflate peut jouer le rôle de base forte 




IV.5.2. Présence de Cl- (étude G) 
 
Afin de préciser ces effets d’anions, nous avons mené le même type d’observations 
infrarouge sous pression en présence d’ions chlorure. Pour cela, nous sommes partis du 
complexe [Co(Py)6Cl2], préparé précédemment pour caractériser la coordination de la 
pyridine sur le cobalt (cf. IV.2.). Jusqu’alors dans notre étude, nous avions fixé le rapport 
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Py/Co = 2 en nous basant sur la stœchiométrie de la dismutation du dimère, alors qu’ici, ce 
rapport est égal à 6. Toutefois, nous pouvons considérer que cet excès de ligand ne doit pas 
être un facteur limitant puisque, si nous tenons compte du rapport entre Py et le cobalt(II), il 
est le même que dans [Co(Py)6][Co(CO)4]2 qui a montré une activité catalytique du fait que le 
cobalt(II) a pu être réduit. Cette expérience devrait ainsi nous permettre de dégager 
l’influence de l’anion Cl- qui est considéré comme une base assez forte au sens de Lewis. 
Nous avons observé le comportement de [Co(Py)6Cl2] en solution dans [BMI][NTf2] en 
fonction de la température en présence d’heptane et sous pression de H2/CO (fig. 64).  
 
(a) : 40°C, 10 bar ; (b) : 120°C, 50 bar ; (c) : 130°C, 50 bar ; (d) : 140°C, 55 bar ; (e) : Tamb, 20 bar. 
Figure 64 : [Co(Py)6Cl2]/[BMI][NTf2] sous pression de H2/CO et température. 
 
Au dessous de 120°C sous 50 bar (a), le milieu ne montre aucune bande caractéristique 
d’un complexe carbonyle et le spectre est équivalent à celui du mélange introduit. A partir de 
120°C, sous 50 bar, nous observons une faible augmentation de l’absorption au dessus de 
1900 cm-1 (b). A 130°C, sous 50 bar, cette absorption semble se confirmer et se place juste au 
dessous de 1900 cm-1 (c). Lorsque le système est placé à 140°C, sous 55 bar, nous voyons se 
dégager une bande large à 1890 cm-1 caractéristique de l’anion [Co(CO)4]- (d). 
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Lors du retour à température, la bande large de l’anion reste visible, bien que très large, 
avec un maximum placé à 1896 cm-1, et nous pouvons distinguer un extremum local à 2006 
cm-1 (e). La détection de ces deux absorptions confirme la présence de [Co(CO)4]- qui, 
comme nous l’avons vu à partir de [Co(NTf2)2], se forme à la suite des espèces neutres 
[HCo(CO)4] et [Co2(CO)8] (cf. IV.4.3.). De ce fait, la réduction du cobalt(II) lors du 
traitement par la température, sous pression de H2/CO, a bien lieu et la présence de chlorures 




IV.5.3. Présence de [PF6]- 
 
Comme cela est apparu lors des essais catalytiques, l’anion hexafluorophosphate entraîne 
la désactivation du système au cours de la catalyse. Nous avons effectué la mise en solution 
de [Co2(CO)8] dans le liquide ionique [BMI][PF6], de la même façon que pour [BMI][OTf], à 
température ambiante sous argon. Après 2 heures sous agitation, le mélange, de couleur 
orange, se présente sous la forme d’une dispersion du dimère dans le liquide ionique et ne 
montre pas les changements observés avec l’anion [OTf]- (fig. 63). Le spectre infrarouge de 
cette suspension (fig. 65) révèle un spectre assez proche de celui du dimère de départ, quoique 
plus simple.  
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Figure 65 : [Co2(CO)8] en dispersion dans [BMI][PF6]. 
 
La bande présente à 2116 cm-1 semble être exaltée par le liquide ionique, ainsi que celle à 
2074 cm-1. La bande large et intense à 2039 cm-1 présente un épaulement de part et d’autre. 
Dans la zone des CO pontants nous notons une bande large et intense à 1838 cm-1, 
accompagnée d’un épaulement à 1886 cm-1. Ce schéma fait penser à celui des ligands μ-CO 
du dimère de départ, très élargit par la présence du liquide ionique. Toutefois, avec une 
fréquence d’absorption située à 1886 cm-1, la présence d’une faible quantité de [Co(CO)4]- ne 
peut pas être écartée. 
 
 
Ainsi, en engageant des anions différents de [NTf2]- dans notre système catalytique, nous 
avons pu constater que le triflate [CF3SO3]- agit vis-à-vis du dimère comme une base de 
Lewis, entraînant sa dismutation. Il apparaît également que la présence de cet anion en grande 
quantité inhibe le processus de réduction du cobalt(II), que nous observons normalement en 
présence de pyridine dans les conditions d’analyse et de catalyse. Ceci nous laisse penser que 
l’anion [OTf]- se trouve en compétition avec Py pour la complexation du cation Co2+ et ne 
permet pas à la pyridine de jouer son rôle dans le processus de réduction.  
Les premières observations sur l’influence de [BMI][PF6] envers le dimère [Co2(CO)8] 
n’ont pas montré le même type de comportement et l’influence de l’anion [PF6]-, dégagée lors 
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des essais catalytiques, ne semble pas se traduire dans les conditions normales de température 
et de pression. 
D’autre part, lorsqu’un complexe du cobalt(II), porteur de 2 ions Cl- et 6 Py par cobalt, est 
placé dans les conditions de réduction, la formation d’espèces réduites reste possible, comme 
le montre l’apparition de [Co(CO)4]- qui est une espèce du cobalt(-I). Il apparaît donc que, 
dans un rapport Cl/Co = 2, les chlorures ne sont pas un poison de la catalyse. 
 
 
Grâce à nos observations infrarouge sous pression des différentes parties du précurseur 
ionique, nous sommes en mesure de retracer le cheminement conduisant à l’activité 







IV.6. Formation de l’espèce active 
 
Dans la première partie de notre étude sur les systèmes formés par [Co2(CO)8] en 
association avec une pyridine, et en présence d’un liquide ionique, nous avons cherché à 
déterminer la nature de l’espèce responsable de leur activité catalytique observée en 
hydroformylation.  
Une première étape a consisté à définir les bandes d’absorption attendues dans nos 
conditions pour les espèces carbonyle neutres [HCo(CO)4] et [Co2(CO)8]. A cette occasion, 
nous avons constaté que la proximité de ces bandes caractéristiques pouvait constituer une 
difficulté dans la détermination des espèces présentes. La caractérisation d’une espèce donnée 
ne peut se faire de façon fiable que par la présence de plusieurs bandes caractéristiques. 
Dans un deuxième temps, l’observation du système [Co2(CO)8]/Py, en l’absence et en 
présence de liquide ionique, nous a conduit de façon à la fois directe et indirecte, à identifier 
la formation de l’hydrure [HCo(CO)4], ainsi que son activité catalytique d’hydroformylation, 
dans nos conditions d’observation et donc sous des pressions modérées de H2/CO. 
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Grâce à ces analyses infrarouge sous pression, nous avons pu vérifier in situ que le 
complexe [Co(Py)6][Co(CO)4]2, formé par action de la pyridine sur [Co2(CO)8], est 
effectivement à l’origine de [HCo(CO)4], responsable de la catalyse. La présence de cet 
hydrure implique que le mécanisme d’hydroformylation dans ces systèmes est le même que 
dans un système homogène classique comme le laissaient présager les essais catalytiques, et 
donc que cette réaction a lieu dans la phase organique. 
Par la suite, l’observation séparée des parties anioniques et cationiques du précurseur 
ionique a permis d’attribuer l’origine de l’hydrure à la partie Co(II) et de déterminer 
l’inactivité de l’anion [Co(CO)4]- en l’absence de protons.  
Selon les absorptions observées sur le spectre enregistré à 55 bar et 130°C pour le système 
[Co(NTf2)2]/Py (étude E, IV.4.), la réduction du cobalt(II) conduit vraisemblablement à la 








Ceci nous permet de schématiser la première étape d’activation du système et d’en 
effectuer le bilan selon une équation d’oxydo-réduction (éq. 18). 
 






Cette équation est équilibrée en termes de charges et d’atomes, mais ne représente qu’un 
bilan des changements intervenant au niveau du métal. Par ailleurs, la génération d’une 
espèce carbonyle neutre du cobalt au départ du cation Co2+ n’a été détectée qu’en présence de 
pyridine. Le rôle de la base de Lewis dans la réduction du cobalt(II) a déjà été proposée par 
Fachinetti et al.16,17 mais il est notable que, dans notre cas, cette réduction s’effectue en 
présence d’une grande quantité de liquide ionique, avec des concentrations en cobalt pouvant 
être faibles, comme lors des essais catalytiques.  
Nous avons également vu que, si le rapport Py/CoII est de 2 lors de cette réduction, une 
grande quantité d’espèces neutres se retrouve en phase organique à l’issue de la réaction, 
alors que pour Py/CoII = 6, comme dans le précurseur ionique, la récupération du cobalt 
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s’effectue bien. Par ailleurs, à la suite de ces divers traitements par la température sous 
H2/CO, nous avons pu caractériser la présence du cation [PyH]+. 
Ces éléments nous permettent d’intégrer le rôle joué par la base de Lewis dans le 
mécanisme de réduction du cobalt en tenant compte, d’une part, de l’assistance de la pyridine 
dans cette étape, puisque sans elle cette réaction n’a pas lieu, et que, d’autre part, 2 
équivalents de pyridine par cobalt n’assurent quasiment pas la récupération du métal. Ainsi, 
pour un rapport Py/Co = 2, la pyridine introduite est indisponible en fin de réaction pour 
effectuer le retour du cobalt à une espèce ionique, qui serait retenue par le liquide ionique, 
puisqu’elle est mobilisée sous forme de pyridinium.  
 
Comme le montrent la plupart des sels de Co(II), en présence d’une base forte de Lewis, 
le métal est apte à former des liaisons datives avec les doublets de la base en question comme 
par exemple dans [Co(Py)6Cl2], [Co(H2O)6Cl2] ou encore [Co(Py)6][Co(CO)4]2.  
 
En présence de 2 équivalents de pyridine, au niveau d’un seul centre métallique (fig. 66), 
le cobalt(II) est lié à 2 pyridines et peut accepter une coordination η2 de l’hydrogène (a).  
 
































 (c)  (d) (e)  
Figure 66 : Mécanisme de réduction d’un centre Co(II) par H2, en présence de Py. 
 
Le mécanisme procède ensuite d’un transfert d’hydrure au métal dans une rupture 
hétérolytique de l’hydrogène (b). Cette rupture est favorisée par la présence du milieu ionique 
et assistée par la pyridine qui peut accepter le proton relâché pour former le cation [PyH]+ (c). 
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Ce mécanisme de transfert de proton peut se reproduire une nouvelle fois, avec l’assistance de 
la seconde pyridine coordonnée (d). Cette étape de déprotonation se traduit par une 
élimination réductrice à 2 électrons. Une telle étape est donc tout à fait homogène avec une 
réduction du cobalt du degré d’oxydation (II) au degré d’oxydation (0) (e).  
 
En considérant la formation du dimère [Co2(CO)8], nous pouvons schématiser ce 
mécanisme au niveau de deux centres métalliques de manière concertée (fig. 67). Ici, ne sont 





















(a) (b) (c) 
Figure 67 : Formation d’une structure dimère du cobalt(0) par réduction du cobalt(II). 
 
Cette formation initiale d’une structure dimère du cobalt, plutôt que de la forme hydrure, 
est appuyée par la comparaison des spectres de solution pour le système 
[Co(NTf2)2]/Py/[BMI][NTf2] à 130 et 140°C sous 55 bar (étude E, (c) et (d), cf. IV.4.3. fig. 
56). Une opération de déconvolution nous permet de mieux discerner les maxima 
d’absorption présents dans l’enveloppe de certaines bandes (fig. 68). Ces déconvolutions ont 
été réalisées à l’aide d’une routine intégrée au logiciel accompagnant le spectromètre. Les 
deux spectres ont été traités de façon identique, en effectuant l’opération selon les paramètres 
par défaut du logiciel.  
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(a) : Déconvolution du spectre à 55 bar et 130°C (IV.4.3. fig. 56 (c)) ; 
(b) : Déconvolution du spectre à 55 bar et 140°C (IV.4.3. fig. 56 (d)). 
Figure 68 : Déconvolutions des spectres infrarouge pour le système  
[Co(NTf2)2]/Py/[BMI][NTf2] (étude E). 
 
A 130°C sous 55 bar (a), nous relevons des maxima d’absorption aux fréquences 
caractéristiques de [Co2(CO)8] à 2112, 2067, 2041, 2031 et 2023 cm-1, ainsi qu’à celles de 
[HCo(CO)4], à 2054 et 2031 cm-1, et de [Co4(CO)12], à 2063 et 2054 cm-1.  
A 140°C sous 55 bar (b), le spectre du système [Co(NTf2)2]/Py/[BMI][NTf2] montre un 
gain important d’intensité pour les bandes de [HCo(CO)4], à 2053 et 2030 cm-1, ainsi que 
l’apparition d’une absorption à 2115 cm-1 qui confirme la présence de l’hydrure en quantité 
non négligeable, et la bande de [Co4(CO)12] à 2063 cm-1 se dégage également très nettement. 
En revanche, les absorptions de [Co2(CO)8] à 2111, 2068, 2041 et 2023 cm-1 deviennent bien 
moins perceptibles.  
 
Ainsi, la présence de [HCo(CO)4] ne se détecte clairement que dans un deuxième temps, 
au moment où apparaît la bande T2, large et intense, de l’anion [Co(CO)4]- à 1890 cm-1 (cf. 
IV.4.3., fig. 56 (d)).  
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La formation des espèces du cobalt(I), [HCo(CO)4], et du cobalt(-I), [Co(CO)4]-, apparaît 
donc consécutive à celle de [Co2(CO)8] et semble se faire au détriment de ce dimère, ce qui 
est bien en accord avec un mécanisme de réduction directe du cobalt(II) en cobalt(0). De plus, 
si nous nous référons aux travaux de Kochi,21 la présence du solvant ionique est comparable à 
celle d’un sel de fond et, donc, défavorise les transferts monoélectroniques, ainsi que la 
rupture homolytique du dihydrogène, qui conduiraient à la formation de radicaux nécessaires 
à l’obtention des entités Co(I) et Co(-I).  
 
 
Toutefois, à ce stade, nous ne sommes pas en mesure de déterminer si l’anion [Co(CO)4]- 
peut jouer un rôle actif dans la catalyse. Si ce n’est pas le cas, au départ de 
[Co(Py)6][Co(CO)4]2, les 2/3 du cobalt introduit s’avèreraient inactif. Comme nous l’avons 
vu, l’activité de cette partie anionique est rendue possible par la présence de protons labiles 
dans le milieu. Cependant dans le système complet, cette protonation est conditionnée par la 
labilité du proton lié à la pyridine. Cet aspect de notre système catalytique peut également 
avoir une incidence sur la récupération du cobalt dans le liquide ionique en fin de réaction et 
nous allons l’aborder plus en détails. 
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Dans le chapitre précédent, nous avons pu mettre en évidence que l’activité catalytique du 
système cobalt/pyridine provient de la génération de l’espèce [HCo(CO)4] dans la phase 
organique. Cet hydrure est formé, comme dans le système homogène classique, à partir de 
[Co2(CO)8] sous pression de gaz de synthèse.  
La problématique qui se pose alors pour un tel système est de pouvoir recycler le 
catalyseur de manière efficace et nous avons également vu dans le chapitre III que, selon la 
base de Lewis employée, cela pouvait être le cas du fait de la présence du liquide ionique. En 
effet, après retour à température et pression ambiantes, la rétention du cobalt dans la phase 
ionique en fin de réaction peut être élevée et le système se montre réutilisable jusqu’à quatre 
fois, sans que l’on observe de changement significatif de son activité. Nous avons donc 
cherché à déterminer plus précisément de quelle manière le cobalt repasse de la phase 
organique au liquide ionique après catalyse et de quelle façon l’espèce active vient à se 
reformer. 
 
Dans le chapitre IV, nous avons déjà pu détecter, dans la phase ionique, la présence de 
l’anion [Co(CO)4]- ainsi que celle du cation [PyH]+. Lors de ces observations, l’utilisation du 
liquide ionique [BMI][NTf2] a été privilégiée car il offre la meilleure compatibilité avec ce 
système catalytique. En effet, l’anion [NTf2]- est une base très faible au sens de Lewis et 
n’amène pas à la conversion des espèces neutres du cobalt en espèces ioniques, comme c’est 
le cas par exemple avec l’anion [OTf]-. De plus, nous avons vu que son acide correspondant 
HNTf2 protone facilement [Co(CO)4]- pour former [HCo(CO)4]. 
Nous avons démontré, d’une part, que l’anion [Co(CO)4]- ne présente pas d’activité 
catalytique en l’absence de protons dans le milieu et, d’autre part, que le cobalt n’est pas 
retenu dans la phase ionique en l’absence de pyridine.  
L’association des ions [PyH]+ et [Co(CO)4]- a été décrite lors de la réduction du cobalt(II) 
en présence de pyridine, par Fachinetti et al.,1,2 et dans l’effet promoteur de la pyridine sur 
l’hydroformylation au cobalt.3 La mise en évidence de [PyH][Co(CO)4] a également permis 
de comprendre le mécanisme en phase homogène car ce complexe est un témoin indirect de la 
formation de [HCo(CO)4] dans le milieu réactionnel.4 
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V.1. Préparation de sels de pyridinium 
 
Les sels de pyridinium de l’anion tétracarbonylcobaltate [Co(CO)4]- ont été préparés, à 
partir de la pyridine et des 2,6-diphényl- et 2,4,6-triméthylpyridine, par addition de la base à 
une solution de [HCo(CO)4] dans l’heptane. La réaction est effectuée à 0°C pour préserver la 
stabilité de l’hydrure et nous obtenons dans chaque cas un précipité, de couleur orangée à 
brune, insoluble dans les alcanes. 
 
[HCo(CO)4] + Me3Py [Me3PyH][Co(CO)4] (Eq. 19) 
[PyH][Co(CO)4][HCo(CO)4] + Py  (Eq. 20) 
[HCo(CO)4] + Ph2Py [Ph2PyH][Co(CO)4] (Eq. 21) 
 
Cette réaction met à nouveau en évidence l’influence de la basicité de la pyridine. En 
effet, l’équilibre est totalement déplacé vers la droite lors de l’utilisation de Me3Py (éq. 19) 
puisque nous observons une disparition complète des bandes de [HCo(CO)4] dans la phase 
organique. Avec l’introduction de Py (éq. 20), des traces d’hydrure subsistent dans l’alcane en 
fin de réaction ainsi que lors des lavages successifs. Dans le cas de Ph2Py (éq. 21), la réaction 
n’est pas complète et une part importante de [HCo(CO)4] n’est pas convertie. De plus, les 
tentatives de lavages du solide orangé obtenu déplacent clairement l’équilibre vers la gauche 
et nous retrouvons d’une part l’hydrure dans le solvant de lavage et d’autre part la 2,6-
diphénylpyridine sous la forme du solide blanc de départ. 
Les sels ainsi formés ont ensuite été mis en solution dans le liquide ionique et leur 
caractérisation a été effectuée en phase ionique par analyse infrarouge. Nous observons dans 
chaque cas la présence des deux absorptions caractéristiques A1 et T2 de l’anion [Co(CO)4]- à 
2008 et 1890 cm-1. La protonation du noyau pyridinique se traduit pour chaque pyridine par 
l’apparition d’une bande entre 1650 et 1600 cm-1, dans une zone où elles ne présentaient au 
départ aucune absorption. Pour Py, nous avons déjà vu que cette bande se trouve à 1638 cm-1. 
Dans le cas de Me3Py, cette nouvelle absorption apparaît à 1640 cm-1 et pour Ph2Py elle se 
place à 1625 cm-1.  
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Nous avons par ailleurs tenté d’obtenir ces composés sous la forme de cristaux appropriés 
pour une détermination de structure par rayons X mais nos différents essais se sont montrés 
infructueux. 
 
Après avoir isolé ces sels de pyridinium en solution dans [BMI][NTf2], nous les avons 
engagé dans l’hydroformylation de l’hex-1-ène afin d’évaluer leurs performances 
catalytiques. Nous avons également observé, par infrarouge, leur comportement en fonction 
de la température et de la pression de H2/CO.  
 
V.2. Activité catalytique du système [PyH][Co(CO)4]/[BMI][NTf2] 
 
Nous avons engagé le sel [PyH][Co(CO)4], en solution dans [BMI][NTf2], dans des essais 
d’hydroformylation de l’hex-1-ène, dans nos conditions habituelles de 100 bar et 130°C.  
Compte tenu de l’inactivité du système employant Me3Py et de la faible rétention du 
cobalt en présence de Ph2Py, nous avons choisi de ne pas engager les sels de pyridinium 
correspondants dans nos essais catalytiques.  
 
Comme nous l’avons fait auparavant pour le système [Co2(CO)8]/Py/[BMI][NTf2], nous 
avons cherché à évaluer l’efficacité du système [PyH][Co(CO)4]/[BMI][NTf2] dans plusieurs 
cycles consécutifs. A nouveau, la phase ionique n’est pas retirée du réacteur entre deux cycles 
et seule la phase organique est prélevée puis remplacée par une solution d’hex-1-ène dans 
l’heptane. Les résultats de ces essais sont réunis dans le tableau 15. 
Cycle 1 2 3 4 5 
Durée (h) 3 3,6 2,75 3 3 
Conversion (%) 99 99 99 99 98 
Selectivité en aldéhydes (%)  69 94 93 80 99 
n/iso 2,0 2,0 2,1 2,0 2,0 
Isomères de l’alcène (%) (hexène 2- et 3-) 3 4 5 4 6 
Hydrogénation de l’alcène (%) (hexane) traces traces traces traces traces 
Cobalt en phase organiquea oui oui oui oui oui 
hex-1-ène : 15 mL (120 mmol) ; heptane : 45 mL ; [BMI][NTf2] : 10 mL ; Py/Co = 1 (mol/mol) ; P = 100 bar ;  
Cobalt : 1,0 mmol ; CO/H2 : 1/1 ; T = 130°C ; S/C = 120. 
a Présence de bandes νCO. 
Tableau 15 : Hydroformylation de l’hex-1-ène par le système [PyH][Co(CO)4]/[BMI][NTf2]. 
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Nous voyons ici que le système présente une forte activité dès le premier cycle (entrée 1) 
avec une conversion supérieure à 99% en 3 heures. La sélectivité en aldéhydes reste inférieure 
à 70% mais la proportion d’aldéhyde linéaire, le n-heptanal, est deux fois supérieure à la 
somme de ses isomères, le 2-méthylhexanal et le 2-éthylpentanal. Le taux d’isomères 
résiduels de l’alcène est de 3% et nous ne détectons que très peu de produit d’hydrogénation. 
La rétention du cobalt dans la phase ionique est bonne et nous ne détectons qu’une bande fine 
à 2044 cm-1 dans la phase organique (fig. 69, (a)). 
A la deuxième utilisation (entrée 2), le système atteint une conversion quasiment complète 
en moins de quatre heures. Nous constatons que la sélectivité en aldéhydes devient 
importante, avec 94%, et que le rapport n/iso, de 2, reste bon. L’isomérisation de l’alcène 
atteint près de 4% mais l’hexane formé reste à l’état de traces. Nous détectons ici aussi une 
faible quantité de cobalt dans la phase organique, sous forme neutre, avec des fréquences 
correspondantes à celles de [Co2(CO)8] à 2070, 2044 et 2024 cm-1 (fig. 69, (b)). 
Lors d’un troisième cycle (entrée 3), l’activité catalytique reste comparable à celles des 
deux cycles précédents, avec une conversion presque complète en moins de 3 heures. La 
sélectivité de 93% reste importante et le rapport n/iso est également proche de 2. Le 
pourcentage en isomères 2- et 3- de l’alcène tend à augmenter et atteint 5%, alors que la 
portion d’alcène hydrogéné n’est toujours pas quantifiable. La quantité de cobalt sous forme 
d’espèces neutres est là encore faible. Nous notons l’apparition d’une bande large à 1888 cm-1 
qui peut traduire la présence de [Co(CO)4]- dans le prélèvement et indique une décantation 
incomplète (fig. 69, (c)). 
Nous voyons sur les trois premiers cycles que l’allongement du temps de la réaction 
n’amène pas de changements importants et que la réaction atteint 99% de conversion en 
moins de 3 heures.  
Dans une quatrième utilisation consécutive du même mélange catalytique (entrée 4), 
l’activité du système reste bonne alors que la sélectivité en aldéhydes tend à diminuer. Le 
rapport n/iso reste constant ainsi que les taux d’alcène isomérisé et hydrogéné. A la différence 
des cycles précédents, nous notons une quantité importante de cobalt dans la phase organique 
sous la forme de l’anion [Co(CO)4]- alors que les espèces neutres restent très limitées. Ceci 
pourrait s’expliquer par une accumulation d’aldéhydes dans la phase ionique au cours des 
essais qui ne permet plus une décantation aussi franche qu’auparavant, puisque nous 
observons également, en infrarouge, les bandes caractéristiques du liquide ionique (fig. 69, 
(d)). Si c’est le cas, nous pouvons penser que ce phénomène apparaissait déjà lors du cycle 
précédent.  
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Lors de la cinquième utilisation de ce système (entrée 5), l’activité reste bonne avec 98% 
de conversion au bout de 3 heures de réaction, malgré la perte en cobalt observée lors du 
cycle précédent. La sélectivité en aldéhydes apparaît ici très importante, puisqu’elle 
représente près de 99% des produits de la réaction et les isomères de l’alcène comptent pour 
environ 6%. Comme précédemment pour le système [Co2(CO)8]/Py/[BMI][PF6] (cf. III.2.3.2), 
la somme des produits formés est légèrement supérieure à 100% du fait de l’extraction des 
aldéhydes de la phase ionique. Le rapport n/iso reste stable et garde une valeur de 2. Un 
complexe neutre du cobalt est à nouveau détecté en faible quantité dans la phase organique et 
présente les fréquences caractéristiques du dimère à 2070, 2044 et 2024 cm-1 (fig. 69, (e)).  
 
(a) : Cycle 1 ; (b) : Cycle 2 ; (c) : Cycle 3 ; (d) : Cycle 4 ; (e) : Cycle 5 ; (f) : Phase ionique. 
Figure 69 : Analyse des phases organiques en fin de cycle et de la phase ionique en fin de série. 
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A la suite de ces cinq cycles, la phase ionique est prélevée et analysée par infrarouge (fig. 
69, (f)). La présence de [Co(CO)4]- comme seule espèce carbonyle du cobalt se caractérise 
clairement par une bande de forte intensité vers 1890 cm-1, accompagnée d’une petite bande à 
2008 cm-1. Cette phase présente également une absorption très intense à 1721 cm-1 qui 
correspond à la bande νCO d’un aldéhyde en phase liquide ionique, comme le montre la figure 
70.  
 
Figure 70 : Analyse infrarouge de la phase ionique en fin de série. 
 
En comparaison avec le système [Co2(CO)8]/Py/[BMI][NTf2] (cf. III.2.3.1.), ce système 
[PyH][Co(CO)4]/[BMI][NTf2] montre lui aussi une forte activité, avec des conversions 
quasiment totales après 3 heures, dans une utilisation répétée d’un même mélange catalytique. 
Les sélectivités en aldéhydes sont comparables d’un système à l’autre et restent bonnes après 
le premier cycle, avec un minimum de 80%. La plus faible sélectivité en aldéhydes obtenue 
dans les deux cas lors du premier cycle peut s’expliquer par la rétention dans le liquide 
ionique d’une partie des aldéhydes formés. Pour ces deux systèmes, nous notons une tendance 
à perdre du cobalt sous forme anionique [Co(CO)4]- avec l’augmentation dans le milieu de la 
concentration en aldéhydes.  
En revanche, il apparaît une différence notable entre ces deux systèmes au niveau de la 
linéarité des produits. En effet, au départ de [PyH][Co(CO)4], le rapport n/iso est égal ou 
supérieur à 2 dès la première utilisation et se maintient lors des 4 cycles suivants alors que, au 
départ de [Co2(CO)8]/Py, ce rapport n’excède pas 1,9 et tend à diminuer avec les utilisations 
successives.  
Ce comportement écarte l’hypothèse d’une espèce hydrure substituée par des ligands 
pyridine. En effet, dans le cas de [Co2(CO)8], le précurseur catalytique [Co(Py)6][Co(CO)4]2 
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est préformé initialement avec un rapport Py/Co de 2 alors que ce rapport est égal à 1 dans le 
cas de [PyH][Co(CO)4]. En considérant une espèce active substituée par des ligands Py, 
l’excès de ligand devrait induire, dans le premier cas, une meilleure régiosélectivité de la 
réaction ainsi qu’un maintien de cette sélectivité, alors que ceci est observé pour 
[PyH][Co(CO)4].  
 
Afin de caractériser les mécanismes mis en jeu au départ de [PyH][Co(CO)4], son 
comportement a également été observé, en présence de [BMI][NTf2], par infrarouge sous 




V.3. Observations infrarouge sous pression 
 
V.3.1. Comportement du système [PyH][Co(CO)4]/[BMI][NTf2] en l’absence d’alcène 
(étude H) 
 
Les expériences les plus démonstratives, comme celle reproduite sur la figure 71, ont été 
réalisées avec une faible quantité de liquide ionique de façon à ne pas immerger le barreau de 
silicium dans la phase ionique. La dérive de la ligne de base au-dessus de 1950 cm-1 n’est pas 
due au comportement de notre système, mais à un changement dans les conditions 
atmosphériques survenu lors de l’observation.  
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 (a) (b) (c) (d) (e) (f) (g) (h) (i) (j) (k) (l) (m) 
T (°C) 40 80 100 120 125 130 135 140 145 150 155 160 170 
P (bar) 10 30 40 50 55 55 55 55 55 60 60 60 60 
tps (min) 30 180 210 240 270 300 330 360 390 420 450 480 510 
Figure 71 : Elévation de la température sur le système [PyH][Co(CO)4]/[BMI][NTf2]. 
 
La bande intense T2 de l’anion, placée à 1889 cm-1, est peu affectée lors du passage de 40 
(a) à 80°C (b), même après 3 heures dans ces conditions, et la seule bande visible au-dessus 
de 2000 cm-1 est la faible vibration νCO A1 de cet anion, à 2008 cm-1. L’intensité de la bande 
T2 diminue de façon plus prononcée lorsque la température est portée à 100 (c) puis 120°C (d) 
alors que celle de la bande A1 ne varie pas. Par la suite, chaque élévation de 5°C, entre 125 (e) 
et 160°C (l), provoque un abaissement sensible de l’intensité de la bande T2. Nous observons 
qu’à 170°C (m), cette bande T2 est très diminuée et la bande A1 à 2008 cm-1 n’est plus 
perceptible.  
A ce stade, le système de chauffage est arrêté et le système est laissé sous agitation pour 
un retour à température ambiante par convexion naturelle.  
Les spectres enregistrés lors de cette descente en température (fig. 72) montrent un 
important regain d’intensité de la bande T2 de [Co(CO)4]- lorsque le système passe de 170 (m) 
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 (a) (m) (n) (o) (p) 
T (°C) 40 170 110 95 25 
P (bar) 10 60 53 51 42 
tps (min) 30 510 526 532 1383 
Figure 72 : Retour à température ambiante avec le système [PyH][Co(CO)4]/[BMI][NTf2]. 
 
Le système est alors laissé sous agitation durant une nuit et la baisse de température se 
poursuit d’elle même jusqu’à l’ambiante. Sur le spectre (p), à 25°C, nous voyons que la bande 
T2 de [Co(CO)4]- à 1890 cm-1 a encore gagné en intensité et sa bande A1 est à nouveau visible, 
à 2009 cm-1. Il semble, d’après l’intensité de la bande T2, que la quantité de [Co(CO)4]- ait pu 
diminuer lors cette expérience, en comparaison avec le spectre initial (a). 
 
Comme dans le cas du système [Co2(CO)8]/Py/[BMI][NTf2], nos premières observations 
sur [PyH][Co(CO)4]/[BMI][NTf2] n’ont permis de dégager aucune absorption caractéristique 
d’une espèce neutre du cobalt dans les conditions d’observation. En revanche, nous notons 
que, sous pression de H2/CO, la bande T2 de l’anion [Co(CO)4]- diminue fortement en 
intensité sous l’effet de la température. 
 
Tem
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La figure 73 présente les analyses infrarouge classiques effectuées sur les deux phases du 
système, à la suite de ces observations. 
 
(a) : Phase organique ; (b) : Phase ionique. 
Figure 73 : Analyse des phases après la série d’observations sous pression pour le système  
[PyH][Co(CO)4]/[BMI][NTf2] en l’absence d’alcène. 
 
Dans la phase organique (a), nous constatons, entre 2080 et 1980 cm-1, la présence de cinq 
bandes clairement définies, dont l’absorption la plus intense se situe à 2045 cm-1, et qui 
caractérisent un complexe carbonyle neutre. Nous avons déjà pu rencontrer ce schéma 
d’absorption dans plusieurs des expériences précédentes. 
La phase ionique (b) apparaît fortement concentrée et montre les bandes de l’anion 
[Co(CO)4]-, situées à 2008 et 1893 cm-1. Nous voyons également, à 1637 cm-1, une bande 
indiquant la présence du cation [PyH]+ et, à 1611 cm-1, une absorption que nous pouvons 
attribuer à une pyridine coordonnée au cobalt.  
 
 
V.3.2. Comportement du système [PyH][Co(CO)4]/[BMI][NTf2] en présence d’alcène 
(étude I) 
 
Afin d’accéder à une information plus précise sur le devenir des espèces ioniques sous 
pression et à haute température, nous avons engagé le système [PyH][Co(CO)4]/[BMI][NTf2] 
en présence d’alcène. Le volume de la phase ionique est ici beaucoup plus important et 
recouvre totalement le barreau de silicium.  
 
Le comportement précédent se retrouve sur la bande T2 de [Co(CO)4]- dont l’intensité 
décroît avec l’augmentation de la température. En observant plus spécifiquement la zone 
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comprise entre 2150 et 1970 cm-1 (fig. 74), aucun changement significatif n’apparaît à 130°C 
sous 50 bar, même après plus de 6 heures de maintien dans ces conditions (b).  
 
 
 (a) (b) (c) (d)* (e) (f) (g) (h) 
T (°C) 24 130 150 115 150 170 180 26 
P (bar) 1 50 50 50 60 60 60 40 
tps (min) 0 375 500 515 560 570 575 1625 
* : ajout d’hex-1-ène (5mL) 
Figure 74 : Evolution du système [PyH][Co(CO)4]/[BMI][NTf2] en présence d’alcène,  
sous pression en fonction de la température. 
 
Lorsque la température est élevée à 150°C, pour environ 2 heures (c), le spectre montre 
une légère augmentation de l’absorption entre 2060 et 2020 cm-1, mais rien n’indique que cela 
soit effectivement une bande νCO. A ce moment, le chauffage est coupé et 5 mL d’hex-1-ène 
sont ajoutés au mélange. Après 15 minutes d’agitation, la température a atteint 115°C (d) et 
l’épaulement vers 2050 cm-1 semble avoir disparu, mais nous ne notons pas l’apparition de 
nouvelles bandes dans cette région. Le système est à nouveau porté à 150°C (e), à une 
pression de 60 bar, sans que cela n’amène de changements. La température est alors élevée 
jusqu’à 170 (f) puis 180°C (g) pour peu de temps afin d’éviter une dégradation trop 
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importante du catalyseur. Avec cette montée en température, nous observons l’émergence 
d’une absorption à 2053 cm-1 qui se définit assez bien à 180°C (g).  
 
Durant ce traitement, nous voyons la bande A1 de [Co(CO)4]- diminuer et se décaler 
légèrement de 2008 à 2005 cm-1. Nous laissons alors le système revenir à température 
ambiante sous agitation et, à 26°C (h), le maximum local à 2053 cm-1 a disparu. La bande A1 
de l’anion est à nouveau bien définie, quoique plus faible, et la dérive de la ligne de base en 
dessous de 2000 cm-1, due à l’élargissement de la bande T2 sous l’effet de la température, 
n’est plus visible. Il est à noter que, lors de cette série d’observations, les spectres ont été 
enregistrés entre 4000 et 1000 cm-1 mais aucun autre changement significatif n’a pu être noté. 
 
L’analyse des deux phases effectuées par la suite (fig. 75) révèle, dans la phase organique 
(a), une bande fine à 1733 cm-1, caractéristique de la fonction aldéhyde, ainsi que celles de 
l’alcène, à 1821 et 1642 cm-1.  
 
(a) : Phase organique ; (b) : Phase ionique. 
Figure 75 : Analyse des phases après la série d’observations sous pression pour le système 
[PyH][Co(CO)4]/[BMI][NTf2] en présence d’alcène 
 
Nous voyons également un groupe d’absorptions entre 2100 et 2000 cm-1, dont la plus 
intense se situe à 2045 cm-1, et ces fréquences correspondent clairement à des espèces 
carbonyle neutres du cobalt. Le spectre de la phase ionique (b) montre la présence de l’anion 
[Co(CO)4]- (2008 et 1892 cm-1), du cation [PyH]+ (1636 cm-1) ainsi que de la pyridine 
coordonnée (1601 cm-1). De plus, nous pouvons voir une faible quantité d’aldéhyde, 
caractérisé à 1720 cm-1 dans le liquide ionique. 
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Ainsi, le système [PyH][Co(CO)4]/[BMI][NTf2] répond à un équilibre entre les formes 
ioniques et neutres des complexes du cobalt, en fonction de la température. La formation de 
l’hydrure [HCo(CO)4] a pu être mise indirectement en évidence, par la formation d’aldéhyde 
dans les conditions d’observation.  
La présence du cation [PyH]+ apparaît donc suffisante, mais nécessaire, pour effectuer la 
protonation de l’anion [Co(CO)4]- à haute température. Au départ du précurseur ionique 
[Co(Py)6][Co(CO)4]2, le pyridinium formé lors de la réduction du cobalt(II) permet ainsi de 
convertir la totalité du cobalt introduit en espèce active [HCo(CO)4].  
 
Au vu des faibles intensités observées lors de ces essais dans la zone des carbonyles 
neutres, nous avons considéré que la plus grande stabilité du sel de Me3Py ne nous permettrait 
pas d’obtenir d’informations utiles et nous avons choisi de ne pas l’engager dans ces 
observations. En revanche, la faible basicité de la 2,6-diphénylpyridine nous a permis 
d’observer de façon directe la formation de [HCo(CO)4] à partir d’un sel de pyridinium. 
 
 
V.3.3. Comportement du système [Ph2PyH][Co(CO)4]/[BMI][NTf2] en l’absence 
d’alcène (étude J) 
 
L’utilisation de Ph2Py (fig. 76), sous la forme [Ph2PyH][Co(CO)4], nous a permis 
d’observer plus nettement l’équilibre entre le sel de pyridinium et l’hydrure [HCo(CO)4], dans 
[BMI][NTf2], sous pression de H2/CO et en fonction de la température.  
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 (a) (b) (c) (d) (e) (f) (g) (h) 
T (°C) 27 28 50 80 120 130 135 28 
P (bar) 10 10 10 30 50 50 50 40 
tps (min) 0 120 160 200 240 270 320 1290 
Figure 76 : Evolution du système [Ph2PyH][Co(CO)4]/[BMI][NTf2] en l’absence d’alcène, 
sous pression en fonction de la température. 
 
Lors de cet essai, avec une grande quantité de liquide ionique, nous observons que, même 
après 2 heures à température ambiante (b), le mélange ne présente aucune bande 
caractéristique de [HCo(CO)4], sous 10 bar de H2/CO. Seule la bande de l’anion à 1888cm-1, 
qui subit une diminution d’intensité, indique qu’une modification a pu avoir lieu. Avec la 
montée en température de 28 (b) à 130°C (f), cette bande T2 s’élargit et devient de moins en 
moins intense, et, dans le même temps, un groupe de bandes apparaît entre 2070 et 2020 cm-1, 
présentant jusqu’à quatre maxima d’absorption lorsque le système atteint 135°C (g), sous 50 
bar. Lors du retour à température ambiante (h), la bande intense de [Co(CO)4]- est à nouveau 
bien définie mais plus faible qu’au départ et les nombreuses absorptions entre 2100 et 2000 
cm-1 ne sont que peu perceptibles.  
 
La figure 77 permet de mieux apprécier les changements apportés dans la zone comprise 
























 (a) (b) (c) (d) (e) (f) (g) (h) 
T (°C) 27 28 50 80 120 130 135 28 
P (bar) 10 10 10 30 50 50 50 40 
tps (min) 0 120 160 200 240 270 320 1290 
Figure 77 : Détail de la figure 76, entre 2150 et 1950 cm-1. 
 
Dans cette zone, la bande A1 de [Co(CO)4]- apparaît à 2008 cm-1 (a) et les absorptions 
relatives à des complexes carbonyle neutres du cobalt sont attendues à des fréquences 
d’élongation supérieures, pour des ligands CO terminaux. Après 2 heures d’agitation à 
température ambiante et sous 10 bar (b), la bande A1 de l’anion devient moins intense mais 
les bandes des espèces neutres n’apparaissent pas de façon significative. Avec l’élévation de 
la température à 50°C (c), nous notons l’émergence de plusieurs maxima au dessus de 2020 
cm-1 dont l’un à 2029 cm-1 se définit assez clairement. Lorsque le système est porté à 80°C 
(d), un massif, comportant trois maxima à 2068, 2041 et 2029 cm-1 ainsi qu’un épaulement à 
2023 cm-1, se dégage nettement. Nous relevons également la présence d’une bande 
d’absorption faible à 2114 cm-1. Avec l’élévation de la température à 120 (e), 130 (f) puis 
135°C (g), plusieurs changements sont à noter. La bande initialement relevée à 2068 cm-1 
gagne sensiblement en intensité mais se retrouve à 2064 cm-1. Un maximum apparaît à 2053 
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cm-1 et devient nettement visible à 135°C (g). L’absorption située à 2041 cm-1 gagne elle aussi 
en intensité, comme l’ensemble du massif, mais l’écart avec la bande à 2029 cm-1 est comblé 
par l’élargissement de cette dernière. Cette absorption à 2029 cm-1 devient intense et son 
épaulement à 2023 cm-1 n’est plus perceptible. La faible bande à 2114 cm-1 reste détectable 
sur chacun de ces spectres. Le retour à température ambiante (h) montre une forte diminution 
de l’intensité de ces bandes qui sont alors difficilement repérables. 
La position des maxima d’absorption détectés à haute température indique clairement que 
nous sommes en présence de complexes carbonyle neutres du cobalt avec les bandes à 2068, 
2041 et 2023 cm-1, que nous avons vues sur le spectre du dimère [Co2(CO)8], ainsi que celles 
à 2114, 2053 et 2029 cm-1, que nous retrouvons sur le spectre de l’hydrure [HCo(CO)4] (cf. 
IV.1.2.). 
 
L’analyse infrarouge des deux phases (fig. 78), montre effectivement la présence de 
[Co2(CO)8], dans la phase organique (a), confirmée par les absorptions des ligands CO en 
pont, à 1866 et 1857 cm-1.  
 
(a) : phase organique ; (b) : phase ionique. 
Figure 78 : Analyse des phases après la série d’observations sous pression pour le système  
[Ph2PyH][Co(CO)4]/[BMI][NTf2] en l’absence d’alcène. 
 
Dans la phase ionique (b), nous retrouvons la bande fine A1 à 2007 cm-1 et la bande T2, 
large et intense, centrée à 1888 cm-1 qui caractérisent toutes deux l’anion [Co(CO)4]-. Nous 
pouvons voir également, à 1624 cm-1, une bande intense que nous attribuons à Ph2Py sous sa 
forme protonée [Ph2PyH]+. 
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Avec l’emploi d’un sel de pyridinium pour une pyridine peu basique comme la 2,6-
diphénylpyridine, nous avons pu mettre directement en évidence, dans notre appareillage 
infrarouge, la formation réversible de l’hydrure [HCo(CO)4] en fonction de la température.  
Cette formation réversible des espèces neutres du cobalt à partir d’un sel de pyridinium de 
[Co(CO)4]- a également pu être observée grâce à un prélèvement effectué lors de la catalyse. 
 
 
V.3.4. Comportement du système [Ph2PyH][Co(CO)4]/[BMI][NTf2] en présence 
d’alcène (étude K) 
 
Dans cette expérience, nous avons engagé le système [Co2(CO)8]/Ph2Py/[BMI][NTf2] 
dans un essai d’hydroformylation de l’hex-1-ène, en conservant les proportions usuelles de 
nos tests catalytiques. Le mélange a été placé dans des conditions de température et de 
pression équivalentes à celles de nos observations, à 130°C et sous 50 bar de gaz de synthèse. 
Le prélèvement est effectué à environ 50% de conversion, indiquée par le consommation de 
gaz, et ceci est atteint en seulement 10 minutes dans ces conditions. L’agitation est alors 
stoppée et le mélange est laissé au repos dans les mêmes conditions pendant 5 minutes, afin 
de ne prélever que la phase organique. Le transfert s’effectue sous pression, directement dans 
l’appareillage infrarouge qui se trouve à température ambiante. La phase organique prélevée 
est ensuite chauffée et son comportement est observé par infrarouge sous pression (fig. 79).  
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(a) : 24°C, 48 bar ; (b) : 100°C, 54 bar ; (c) : 120°C, 56 bar ; (d) : 140°C, 54 bar ; (e) : 26°C, 36 bar. 
Figure 79 : Prélèvement effectué lors de la catalyse avec le système  
[Co2(CO)8]/Ph2Py/[BMI][NTf2] (phase organique), traité sous pression par la température. 
 
Le spectre enregistré après le transfert de la solution revenue à température ambiante (a) 
montre une bande intense à 1887 cm-1 pour l’anion [Co(CO)4]- ainsi qu’un groupe 
d’absorptions entre 2080 et 2020 cm-1 pour [Co2(CO)8] et [HCo(CO)4]. Lorsque le mélange 
est porté à plus haute température, 100°C (b), la bande T2 de l’anion disparaît totalement et 
les deux absorptions les plus intenses se situent alors à 2070 et 2027 cm-1. L’élévation de 
température à 120 (c) puis 140°C (d) augmente l’intensité de la bande à 2027 cm-1 et nous 
notons que la pression diminue légèrement, indiquant la poursuite de la réaction. Lors du 
retour à température ambiante (e), nous observons à nouveau la formation de [Co(CO)4]- ainsi 
que la présence de [Co2(CO)8] caractérisé par les bandes à 2070, 2041 et 2029 cm-1. 
Nous voyons ici une totale réversibilité dans la formation de l’anion [Co(CO)4]- en 
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Par analogie entre la 2,6-diphénylpyridine et la pyridine, nous pouvons considérer que la 
forme ionique [PyH][Co(CO)4] permet de former de façon réversible l’espèce [HCo(CO)4] 
responsable de la catalyse. La formation de [HCo(CO)4], à partir du sel de pyridinium, n’est 
accessible qu’à partir d’une certaine température et cette température est déterminée par la 
force de la base présente, la pyridine la moins basique relâchant l’hydrure à la plus basse 
température. L’équilibre de protonation (éq. 20), que nous avons utilisé dans la formation des 
sels de pyridinium (cf. V.1.), est donc régi par la température et est conditionné par la basicité 
de la pyridine introduite. Ainsi, le proton sera associé tantôt à la base azotée, tantôt à l’anion 
[Co(CO)4]-, selon la température du système. 
 
[PyH]+ + [Co(CO)4]- [HCo(CO)4] + Py (Eq. 20) 
Basse température  Haute température 
 
Du fait de cet équilibre acide-base entre [HCo(CO)4] et la forme protonée de la base de 
Lewis introduite, une bonne récupération du catalyseur en fin de réaction nécessite, en 
premier lieu, de refroidir le système afin de déplacer l’équilibre vers la paire d’ions.  
Toutefois, il semble qu’une petite partie du cobalt peut être perdue sous la forme d’un 
complexe carbonyle, dans la phase organique en fin de réaction, puisque nous avons constaté, 
à plusieurs reprises lors de nos expériences, la présence de bandes d’absorption νCO non 
définies.  
 
Nous allons effectuer à présent le bilan de nos observations afin de retracer l’évolution du 
métal lors du processus catalytique, depuis la génération de l’espèce active à partir du 
précurseur ionique jusqu’au retour à une forme ionique, récupérée par le liquide ionique. 
Nous allons d’autre part tenter de cerner la nature de l’espèce carbonyle restante en fin de 
réaction, qui peut être à l’origine de pertes de catalyseur. 
 
                                                 
1 G. Fachinetti, G. Fochi, T. Funaioli ; J. Organomet. Chem. ; 1986 ; 301 ; 91-97.  
2 G. Fachinetti, T. Funaioli, M. Marcucci ; J. Organomet. Chem. ; 1988 ; 353 ; 393-404. 
3 Y. T. Vigranenko, V. A. Rybakov, V. V. Kashina, B. P. Tarasov ; Kinet. Catal. ; 1996 ; 37 ; 524-527. 


















Lors de notre étude du mode de fonctionnement de ce système catalytique, nous avons vu 
que le catalyseur subit plusieurs modifications, au cours de la réaction, qui sont fonction des 
conditions appliquées.  
A partir du précurseur ionique [Co(Py)6][Co(CO)4]2, le schéma de principe de la réaction 
peut se découper en 3 stades successifs, avant, pendant et après la catalyse. Lors de ces étapes, 
le cobalt est impliqué dans plusieurs équilibres que nous avons pu identifier. 
 
 
VI.1. Etapes du processus catalytique 
 
Le système se compose initialement de deux phases liquides non miscibles. La phase 
organique consiste en une solution de l’alcène dans un alcane et la phase ionique est une 
solution du précurseur ionique dans un liquide ionique. Dans les conditions de la réaction, le 
système procède à la conversion catalytique de l’alcène en aldéhyde, par l’intermédiaire de 
[HCo(CO)4], comme dans un système homogène classique au départ de [Co2(CO)8] (fig. 80).  
 
Figure 80 : Mise en conditions catalytiques du système [Co2(CO)8]/Py/[BMI][NTf2]. 
 
Pour effectuer la réaction, le système est placé sous pression de H2/CO et à haute 
température. Lors de l’application des conditions de réaction (A), la partie cationique du 
précurseur ionique conduit à la formation de [Co2(CO)8]. Cette première étape constitue une 
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2 [Co(Py)6]
2+ + 2 H2 + 8 CO [Co2(CO)8] + 4 [PyH]
+ + 8 Py
 (Eq. 18) 
 
Avec la présence de H2, le [Co2(CO)8] ainsi formé entre en équilibre avec [HCo(CO)4] 
(éq. 1) et le cation [PyH]+ peut échanger son proton avec l’anion tétracarbonylcobaltate pour 
également former l’hydrure (éq. 20). 
 
2 [HCo(CO)4][Co2(CO)8] + H2  (Eq. 1) 
[PyH]+ + [Co(CO)4]- [HCo(CO)4] + Py (Eq. 20) 
 
Nous voyons ici deux sources de [HCo(CO)4] dans le système, qui se retrouve ensuite 
engagé dans la réaction d’hydroformylation. Il ressort ici un rôle essentiel de la pyridine, en 
tant qu’agent de transfert du proton, afin d’accéder à une activité maximale en regard du 
cobalt introduit.  
En effet, si nous effectuons le bilan des équilibres intervenant lors de cette mise en 
conditions catalytiques, nous observons que la totalité du cobalt contenu au départ dans le 
précurseur ionique est potentiellement disponible pour la catalyse (éq. 22). 
 
2 {[Co(Py)6][Co(CO)4]2} + 3 H2 + 8 CO 6 [HCo(CO)4] + 12 Py (Eq. 22)
 
Par la suite, l’hydrure formé est engagé dans la catalyse d’hydroformylation proprement 
dite et la conversion de l’alcène en aldéhyde s’effectue classiquement dans la phase 
organique, comme dans le mécanisme proposé par Heck et Breslow (cf. I.1.). 
 
Lors du retour à température ambiante et pression atmosphérique, les espèces neutres du 
cobalt sont reformés et récupérées par la phase ionique, et la phase organique contient alors 
les produits de la réaction (fig. 81). 
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Figure 81 : Retour aux conditions atmosphériques pour le système 
[Co2(CO)8]/Py/[BMI][NTf2]. 
 
A l’issue de la réaction, avec une baisse de la température et un relâchement de la pression 
(B), [HCo(CO)4] tend à reformer le dimère [Co2(CO)8] (éq. 1) et l’équilibre entre l’hydrure et 
la pyridine est déplacé vers la forme ionique (éq. 20). Le [Co2(CO)8] reformé peut être à 
nouveau dismuté par la pyridine (éq. 10), libérée lors de la réduction du Co(II). 
 
2 [HCo(CO)4] [Co2(CO)8] + H2 (Eq. 1) 
[PyH]+ + [Co(CO)4]-[HCo(CO)4] + Py  (Eq. 20) 
3 [Co2(CO)8]  +  12 Py 2 {[Co(Py)6]
2+ 2[Co(CO)4]




Dans ce cheminement, nous avons pu caractériser la formation d’espèces neutres à partir 
de sels de cobalt(II) (cf. IV.4.) ainsi que le déplacement par la température de l’équilibre entre 
l’hydrure [HCo(CO)4] et le sel de pyridinium [PyH][Co(CO)4] (éq. 20). 
Nous voyons qu’au terme de la réaction, le système tend à un retour du cobalt sous la 
forme de complexes ioniques et permet une bonne récupération du catalyseur dans la phase 
ionique. Toutefois, nous avons également détecté la présence résiduelle de complexes neutres 








Retour aux conditions normales
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VI.2. Espèces restantes 
 
De façon récurrente, en fin de réaction, la phase organique a révélé la présence de 
plusieurs bandes d’élongation νCO dans la zone de fréquences des ligands CO terminaux. Ces 
bandes sont apparues très nettement à la suite du traitement sous pression et température du 
complexe ionique [Co(Py)6][Co(CO)4]2 dans l’heptane seul (étude C, IV.2.2.), ainsi qu’après 
le même type de traitement pour le système [PyH][Co(CO)4]/[BMI][NTf2] en présence 
d’heptane (étude H, V.3.1.). Nous nous sommes donc attaché à identifier les espèces 
responsables de ces bandes νCO terminales. 
 
Les spectres de solution de la phase organique à la suite de ces deux expériences sont 
reproduits sur la figure 82, pour la zone comprise entre 2200 et 1800 cm-1.  
 
(a) : étude C [Co(Py)6][Co(CO)4]2 (IV.2.2. fig. 49) ; (b) : étude H [PyH][Co(CO)4]/[BMI][NTf2] (V.3.1. fig. 73) 
Figure 82 : Spectres infrarouge des phases heptane à l’issue des études C et H. 
 
Le spectre (a) présente quatre bandes distinctes au dessus de 1980 cm-1, dans la zone des 
CO terminaux, qui se composent d’une bande à 2045 cm-1, fine et de forte intensité, de deux 
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d’intensité moyenne, à 2023 et 2000 cm-1, et d’une bande de faible intensité à 1989 cm-1. Ces 
absorptions se retrouvent sur le spectre (b) qui présente de plus une bande de faible intensité à 
2069 cm-1. Sur chacun de ces spectres, nous notons également la présence d’absorptions 
larges et peu intenses au dessous de 1900 cm-1, à 1887 et vers 1860 cm-1, où nous attendons 
les bandes caractéristiques pour l’anion [Co(CO)4]- et les ligands CO pontants pour des 
complexes neutres du cobalt. 
Les fréquences relevées pour ces absorptions apparaissent très proches de celles déjà 
décrites pour le dimère [Co2(CO)8], sans toutefois pouvoir être attribuées à un isomère en 
particulier. En effet, si nous reprenons l’attribution des bandes d’élongation CO pour les trois 
isomères C2v, D3d et D2d (tableau 13, IV.1.) et que nous cherchons à établir des 
correspondances avec les spectres de la figure 82 ci dessus, nous constatons que ces 
fréquences peuvent décrire partiellement chacune des trois géométries du dimère (tableau 16). 
 
νCO (cm-1) Spectre (fig.82) Géométrie 
2069 (b) D3d 
2045 (a) et (b) C2v ou D3d 
2023 (a) et (b) D3d 
2000 (a) et (b) C2v (13CO) 
1989 (a) et (b) D2d 
1860 (a) et (b) C2v (μCO) 
Tableau 16 : Correspondance entre les fréquences observées à l’issue des études C et H 
et les formes isomères de [Co2(CO)8]. 
 
La présence de la forme pontée, de géométrie C2v, pourrait être caractérisée sur chacun des 
spectres (a) et (b) par la présence d’une bande à 2045 cm-1, et de son satellite 13CO à 2000 
cm-1, ainsi que par celle d’une absorption proche de 1860 cm-1. Toutefois, il apparaît que cette 
forme se caractérise d’ordinaire par la présence de deux bandes de forte intensité à 2044 et 
2042 cm-1, ce qui n’est pas le cas ici. De plus, sur le spectre (a), l’absence d’absorptions au 
dessus de 2045 cm-1 invalide cette hypothèse ainsi que celles de la présence des isomères D2d 
et D3d, pour lesquels nous attendrions des bandes à 2069 et 2059 cm-1, respectivement. 
Sur le spectre (b), la bande à 2069 cm-1 est attribuable à la forme D3d de [Co2(CO)8] et 
cette attribution peut se confirmer par l’intensité relative de la bande à 2023 cm-1, qui est ici 
supérieure à celle de la bande à 2000 cm-1, contrairement au spectre (a). 
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Enfin, la géométrie D2d se caractériserait par la présence d’une seule bande située à 1989 
cm-1, alors que les deux bandes intenses attendues à 2059 et 2030 cm-1 sont absentes des deux 
spectres (a) et (b).  
 
D’après les fréquences de ces bandes, il est très probable que ce spectre soit celui d’un 
isomère de [Co2(CO)8] et, de ce fait, deux interprétations sont possibles : 
- Si nous considérons uniquement les quatre bandes comprises entre 2050 et 1980 cm-1, et 
que nous l’attribuions à une des trois géométries proposées, nous devons effectuer une 
nouvelle attribution de ces absorptions en fonction de la géométrie du complexe.  
- Si nous considérons que les faibles absorptions dans la zone des ligands μCO sont 
relatives à ce complexe, nous sommes amenés à proposer l’existence d’un quatrième isomère 
de [Co2(CO)8]. 
 
Pour mieux cerner la provenance de ces absorptions, nous allons tout d’abord définir avec 
précision l’appartenance des absorptions νCO d’un spectre de solution de [Co2(CO)8]. 
 
 
VI.2.1. Définition des bandes de [Co2(CO)8] 
 
Comme nous avons pu le voir, le spectre de solution de [Co2(CO)8] dans l’heptane et à 
température ambiante (fig. 83) présente de nombreuses bandes d’élongation νCO.  
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(a) : Zone de fréquence des ligands CO terminaux. 
(b) : Zone de fréquence des ligands CO pontants. 
Figure 83 : Spectre infrarouge de [Co2(CO)8] dans l’heptane à température ambiante. 
 
Dans la zone des ligands terminaux (a), entre 2150 et 1950 cm-1, nous dénombrons 5 
absorptions intenses, à 2071,6, 2068,9, 2045,0, 2042,4 et 2023,2 cm-1, 2 bandes d’intensité 
moyenne, à 2059, 0 et 2031,0 cm-1, et 5 maxima de faible intensité, à 2112,0, 2107,7, 2002,1, 
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1992,2 et 1974,3 cm-1. Dans la zone des ligands pontants (b), entre 1900 et 1800 cm-1, il 
apparaît 2 bandes d’intensité moyenne, à 1865,3 et 1857,0 cm-1, ainsi qu’une faible absorption 
à 1819,8 cm-1. 
 
L’interprétation de ce spectre et l’attribution de ces absorptions ont fait l’objet de 
nombreux travaux (cf. IV.1.) et il est apparu assez tôt que ces bandes pouvaient être séparées 
en deux groupes distincts, selon la température. La synthèse de ces différents travaux permet 
de dresser une attribution assez complète des nombreuses bandes d’absorption observées 
(tableau 17), en fonction de la géométrie et des isotopes 12CO ou 13CO, en utilisant les 
fréquences relevées sur la figure 83. 
 



























Tableau 17 : Formes isomères de [Co2(CO)8], d’après la littérature. 
 
La résolution de la représentation irréductible ΓCO pour les trois géométries proposées, 
selon la table de caractère correspondante, est reproduite dans le tableau 18 et indique un total 
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Nombre de νCO Géométrie Représentation irréductible 
Actives Observées 
ΓCO = 2 A1* + A2 + B1* + 2 B2* (CO terminaux) 5 4 
C2v ΓCO = A1* + B2* (CO pontants) 2 2 
D3d ΓCO = 2 A1g + Eg + 2 A2u* + Eu* 3 3 
D2d ΓCO = 2 A1 + 2 B2* + 2 E* 4 2 
* : Mode actif en infrarouge. 
Tableau 18 : Détermination des bandes νCO actives en infrarouge pour [Co2(CO)8]. 
 
Les géométries pour ces trois isomères sont également appuyées par des calculs 
théoriques. Dans la littérature,1 les calculs effectués par la méthode DFT (Density Fonctionnal 
Theory) montrent que les trois géométries C2v, D3d et D2d, habituellement décrites pour 
[Co2(CO)8], constituent des minima d’énergie potentielle et que la plus stable serait D2d. Ces 
mêmes calculs évaluent les barrières d’activation pour les processus d’isomérisation entre ces 
trois formes et donnent des valeurs faibles, inférieures à 10 kcal/mol. De plus, il apparaît que 
l’interconversion entre les isomères C2v et D3d n’a pas de chemin direct et passe forcément par 
la géométrie D2d (fig. 84).  
 
Figure 84 : Niveaux d’énergie relatifs des géométries C2v, D3d et D2d de [Co2(CO)8] et  
barrières d’activation attendues pour leurs interconversions. (adapté de 1) 
 
L’attribution de la plus basse énergie potentielle à la géométrie D2d n’est toutefois pas en 
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infrarouge à basse température (-105°C) dans le pentane, la forme majoritaire est le dimère 
ponté C2v, alors que les isomères D2d et D3d deviennent prépondérants à haute température. 
 
VI.2.2. Nouvelle attribution des fréquences en fonction de la géométrie de [Co2(CO)8] 
 
Dans l’optique d’une attribution des 4 bandes que nous observons à l’un des trois 
isomères proposés, il semble raisonnable de penser qu’elles appartiennent à une forme haute 
température du dimère, puisque la signature caractéristique de la forme pontée C2v n’apparaît 
pas dans la zone des ligands en pont. 
L’absence de toute absorption au-dessus de 2045 cm-1 indique que cet isomère serait 
d’une haute symétrie et présenterait un centre d’inversion qui implique l’inactivité en 
infrarouge des modes de vibration symétriques. La seule géométrie proposée ayant 
effectivement un centre d’inversion comme opération de symétrie est celle de l’isomère D3d.  
La résolution de la représentation irréductible pour ce groupe de symétrie indique que 3 
bandes νCO sont actives en infrarouge. Toutefois, le spectre (a) de la figure 82, reproduit sur la 
figure 85 entre 2150 et 1950 cm-1, montre 4 bandes dans la zone de fréquence des νCO 
terminales. 
 






ΓCO = 2 A1g + Eg + 2 A2u* + Eu*
 
(* : Mode actif en infrarouge.) 
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Comme l’ont montré Bor et Noack, l’enrichissement isotopique d’une solution de 
[Co2(CO)8] dans un alcane par du 13CO amène un gain important d’intensité pour une bande 
proche de 2000 cm-1. Dans notre cas, l’observation de 4 bandes d’élongation dans la zone des 
ligands CO terminaux, au lieu des 3 attendues, peut s’expliquer en considérant que la bande 
située à 2000,3 cm-1 est un satellite 13CO de celle à 2045,6 cm-1, et ceci se vérifie par le calcul. 
En effet, la fréquence de ce type de satellites est reliée à celle de leur bande source 12CO par 
un facteur a1/2, où a est le rapport des masses réduites de 12CO et 13CO.  
ν13CO = a1/2 . ν12CO 
μ13CO (13+16) (12+16)  
a = μ12CO 
;       μ13CO =
(13x16) 
;       μ12CO =  
(12x16)  
 
L’application numérique de ces équations donne, à partir des masses réduites, une valeur 
de a1/2 = 0,977775 et ainsi la bande à 2000,3 cm-1 serait le satellite d’une bande 12CO à 
2045,77 cm-1, ce qui correspond assez bien à la bande intense située à 2045,6 cm-1. Cette 
procédure s’est également montrée concluante dans l’étude de [HCo(CO)4] et s’applique bien 
dans le cas des échanges H/D.2 Nous devons considérer que cette bande est visible, d’une 
part, grâce à l’abondance naturelle du 13C, de 1,1%, et, d’autre part, du fait que 8 ligands CO 
terminaux sont concernés. 
 
Ainsi, la forme D3d de [Co2(CO)8] serait décrite par les absorptions à 2045,6, 2023,0, 
2000,3 et 1988,9 cm-1 et la géométrie D2d , l’autre forme dite « haute température », donnerait 
lieu aux bandes à 2068,9, 2059,0 et 2031,0 cm-1. Ces fréquences d’absorption ayant été 
initialement rapportées comme majoritaires à haute température, leur redistribution en 
fonction de la géométrie de l’isomère parait possible et, du fait de recouvrements, 
l’observation d’un nombre de bandes νCO différent de celui prévu par le calcul reste cohérent. 
Toutefois, cette nouvelle attribution est en contradiction avec certaines des observations 
précédentes, quant à l’évolution de ces absorptions en fonction de la température, et la bande 
à 2000,3 cm-1 apparaît d’une intensité importante et à une fréquence plutôt basse pour une 
bande 13CO.  
Il est donc envisageable que ces absorptions appartiennent à une autre forme isomère de 
[Co2(CO)8], non proposée dans la littérature. 
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VI.2.3. Nouvelle géométrie pour [Co2(CO)8], un quatrième isomère 
 
Le schéma d’absorption observé sur la figure 82 peut décrire un nouvel isomère de 
[Co2(CO)8], dont nous allons tenter de retracer la géométrie.  
Nous allons ici prendre en compte la présence des absorptions dans la zone des CO en 
pont, qui se définissent assez nettement sur les deux spectres. Ceci nous amène à considérer 
que cet isomère possèderait des ligands μCO entre les deux centres métalliques. Par ailleurs, 
l’absence d’absorption au dessus de 2045 cm-1 implique la présence d’un centre d’inversion et 
une symétrie relativement haute pour cet isomère.  
Le facteur limitant pour le degré de symétrie de ce complexe réside dans la disposition de 
ses ligands pontants. L’arrangement de plus haute symétrie pour 2 ligands CO en pont entre 
les 2 centres métalliques est de placer les 4 liaisons M-C dans un même plan et ce motif 












Dans le plan (yz) 
Figure 86 : Arrangement symétrique des ligands μCO. 
 
Pour les ligands CO terminaux, au nombre de 3 par Co, une géométrie locale de type C3v 
semble la plus favorable et, pour des raisons de symétrie, les deux unités Co(CO)3 doivent 
être reliées par i. Cet arrangement amène à un dimère du cobalt de géométrie C2h, comme le 
montre la figure 87. Selon la représentation irréductible pour ce complexe dans le groupe de 
symétrie C2h, il est attendu 3 bandes d’élongation CO actives en infrarouge pour les ligands 














Vue selon x 
iCo Co
 
Vue selon y 
Ligands terminaux : ΓCO = 2 Ag + Bg + Au* + 2 Bu* (3 bandes actives en IR) 
Ligands pontants : ΓμCO = Ag + Au* (1 bande active en IR) 
* : Mode actif en infrarouge. 
Figure 87 : Géométrie possible (C2h) et représentation irréductible du quatrième isomère de 
[Co2(CO)8]. 
 
La présence de cette espèce C2h dans les études antérieures n’est pas à écarter puisque ses 
fréquences d’élongation sont tout à fait superposables avec celles d’un mélange des trois 
autres isomères. Elle serait en accord avec la présence, à -105°C, d’une bande intense à 2044 
cm-1 et d’une absorption toujours présente à 2022 cm-1.3 
 
L’observation de ce complexe à la suite de nos expériences, comme forme majoritaire de 
[Co2(CO)8] dans le milieu, nous amène à penser que la présence d’un sel de fond, qui peut 
être constitué par le précurseur ionique [Co(Py)6][Co(CO)4]2 (étude C, IV.2.2.) ou par le 
liquide ionique [BMI][NTf2] (étude H, V.3.1.), modifie l’équilibre d’isomérisation des formes 
isomères de [Co2(CO)8]. En effet, les calculs théoriques cités précédemment indiquent que 
l’équilibre entre les 3 géométries de [Co2(CO)8] ne nécessite que peu d’énergie et peut 
s’opérer à température ambiante alors que, dans notre cas, il apparaît que cette isomérisation 
ne se produit pas aussi facilement. Ceci peut être dû à la proximité du milieu ionique qui 
défavoriserait la formation de certains intermédiaires et élèverait fortement les barrières 
énergétiques concernées, par exemple en induisant une polarisation du dimère [Co2(CO)8]. Il 
est également envisageable que la pyridine influe sur la formation de [Co2(CO)8] à partir de 
[HCo(CO)4] par une interaction faible avec l’hydrure et oriente préférentiellement la 
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Lors des travaux réalisés à l’Institut Français du Pétrole sur l’hydroformylation d’alcènes 
à longueur de chaîne moyenne en milieu biphasique, les systèmes alliant [Co2(CO)8] à une 
base forte de Lewis, en présence d’un liquide ionique, ont montré plusieurs caractéristiques 
intéressantes. En effet, le système {[Co2(CO)8]/Pyridine/Liquide ionique} permet d’obtenir 
des activités catalytiques comparables à celles d’un système classique au départ de 
[Co2(CO)8], mais dans des conditions plus accessibles, et offre une solution simple et efficace 
pour le recyclage du catalyseur. L’action de la base de Lewis sur le dimère du cobalt conduit à 
la formation du précurseur catalytique ionique de la forme [Co(Py)6][Co(CO)4]2 qui présente 
une forte affinité pour le liquide ionique, assurant ainsi une bonne rétention du métal dans le 
solvant de récupération, et la séparation des phases peut alors s’effectuer par décantation. 
 
Pour notre part, nous nous sommes attachés, essentiellement par le biais d’analyses 
infrarouge sous pression, à la caractérisation et à la compréhension des équilibres impliqués 
dans l’activité catalytique de ce système, ainsi que dans le processus de recyclage. Nous 
avons pu dégager que l’activité catalytique du système doit être attribuée à l’action de 
[HCo(CO)4] comme c’est effectivement le cas pour un système classique.  
L’activation du précurseur ionique [Co(Py)6][Co(CO)4]2 procède tout d’abord de la 
réduction de la partie Co(II) en dimère neutre [Co2(CO)8]. Lors de cette étape il y a libération 
du cation [PyH]+ qui est à même de transférer, dans les conditions de la réaction, son proton à 
la partie anionique [Co(CO)4]- du précurseur.  
La formation de l’hydrure [HCo(CO)4] dans le milieu a donc deux origines, que nous 






(Phase ionique) (Phase organique) 
ΔT[PyH]+ [Co(CO)4]- [HCo(CO)4] 
 
Le rôle de la pyridine lors du processus de réduction se montre essentiel dans la réduction 
du cobalt(II) et la forme protonée de la pyridine, coproduite lors de la formation de 
[Co2(CO)8], permet de mobiliser [Co(CO)4]- de sorte que la totalité du cobalt se retrouve sous 
forme hydrure et le rend entièrement disponible pour effectuer l’hydroformylation.  
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En outre, la base de Lewis est nécessaire pour convertir les complexes carbonyle neutres 
du cobalt en espèces ioniques et assurer ainsi un recyclage efficace du catalyseur.  
Toutefois, la basicité de la pyridine employée apparaît être un facteur déterminant dans 
l’activité du système et il ressort également que la nature du liquide ionique utilisé à une 
influence très marquée sur le déroulement de la catalyse. 
 
D’autre part, nous avons dégagé que, à la suite des différents équilibres intervenus sous 
pression et température et du retour aux conditions atmosphériques, le système donne lieu à la 
formation inattendue d’une espèce carbonyle du cobalt que nous avons définie comme un 
isomère de [Co2(CO)8], d’une géométrie non décrite auparavant. 
 
Ce système catalytique se montre donc tout à fait attractif dans la mesure où il pourrait, 
comme dans un système homogène classique au départ de [Co2(CO)8] seul, engendrer 
l’hydrure [HCo(CO)4] par le jeu d’équilibres que nous avons identifiés et assurer 
simultanément un recyclage simple et efficace du catalyseur dans la phase ionique.  
 
Toutefois, la fuite d’une faible quantité de cobalt en phase organique demeure toujours. 
Elle peut être amenée, en partie, par la présence d’une grande quantité d’aldéhyde qui nuit à la 
bonne décantation des phases. Dans une application à grande échelle, il serait donc nécessaire 
de contrôler le taux de transformation ou la concentration en aldéhydes dans le milieu.  
 
Afin de parfaire les connaissances que nous avons, à la suite de cette étude, des équilibres 
et des espèces en présence plusieurs méthodes d’analyse se montreraient complémentaires.  
Notamment, l’utilisation de la spectroscopie Raman amènerait une confirmation de la 
structure attribuée au nouvel isomère de [Co2(CO)8].  
L’emploi de monoxyde de carbone, sous la forme de l’isotope 13CO, permettrait 
d’effectuer une attribution plus détaillée des bandes d’absorption νCO des différents 
complexes carbonyles du cobalt, tant en infrarouge qu’en Raman. 
Cet enrichissement isotopique profiterait également à des analyses spectroscopiques par 
RMN, qui apporteraient plus d’informations sur l’environnement du métal par l’étude des 
couplages entre les noyaux 59Co et 13C. 
La mise en œuvre des analyses dans les conditions de la réaction, comme nous l’avons fait 
pour l’infrarouge, est un atout majeur dans l’étude des mécanismes catalytiques. Dans cette 
optique, la reproduction de nos expériences lors d’une étude RMN sous pression complèterait 












Toutes les préparations, hormis celles des liquides ioniques, nécessitent d’être effectuées 
sous atmosphère inerte et ont été réalisées sous atmosphère d’argon ou d’azote, en utilisant les 
techniques de la rampe à vide et des tubes de Schlenk ainsi que par l’emploi de sacs à gants. 
L’azote (N 4,8), l’argon (N 4,8), le monoxyde de carbone (N 2,3) et l’hydrogène (N 5,5) 
proviennent de la société AIR LIQUIDE. 
 
Analyses infrarouge : 
 
Les analyses infrarouge classiques ont été réalisées avec un appareil Spectrum One 
(Perkin-Elmer) dans une cellule à fenêtres de CaF2, de chemin optique 0,2 mm. Les spectres 
ont été enregistrés à l’aide du logiciel Spectrum (Perkin-Elmer) v.5.02. Lors de 
l’enregistrement, la résolution était 4 cm-1 et la vitesse de balayage de 0,5 cm/s, sauf pour la 
figure 83 (cf. VI.2.1.) où la résolution était 1 cm-1, et la vitesse de balayage de 0,2 cm/s. 
 
Les analyses infrarouge sous pression ont été réalisées avec un appareil Spectrum GX 
(Perkin-Elmer). Les spectres ont été enregistrés à l’aide du logiciel Spectrum (Perkin-Elmer) 
v.2.00. Lors de l’enregistrement, la résolution était 4 cm-1 et la vitesse de balayage de 0,5 
cm/s. 
 
La méthode de déconvolution des spectres est celle intégrée au logiciel Spectrum (Perkin-
Elmer) v.5.02. Les paramètres par défaut sont :  
Gamma = 1,000    Smooth length = 0% 
 
Analyses RMN : 
 
Les analyses RMN ont été réalisées à 250 MHz pour le noyau 1H et 100 MHz pour le 





Liquides ioniques : 
 
[BMI][OTf], [BMI][PF6] : 
Les liquides ioniques [BMI][PF6] (99+%) et [BMI][OTf] (99%) ont été achetés auprès de 
Solvionic SA. [BMI]Cl a été gracieusement fourni par l’IFP. 
 
[BMI][PF6] : RMN 1H (acétone d6, 250 MHz) : δ (ppm) = 8,84 (s, 1H, N-CH-N) ; 7,66 (d, 
2H, CH=CH, 3JH-H = 14,2 Hz) ; 4,33 (t, 2H, CH2-N) ; 4,02 (s, 3H, CH3-N) ; 1,93 (quint., 2H, 
CH2-CH2-CH2) ; 1,39 (sext., 2H, CH2-CH2-CH3) ; 0,95 (t, 3H, CH2-CH3). 
 
[BMI][OTf] : RMN 1H (acétone d6, 250 MHz) : δ (ppm) = 9,07 (s, 1H, N-CH-N) ; 7,73 (d, 
2H, CH=CH, 3JH-H = 17,1 Hz) ; 4,32 (t, 2H, CH2-N) ; 4,01 (s, 3H, CH3-N) ; 1,89 (quint., 2H, 
CH2-CH2-CH2) ; 1,35 (sext., 2H, CH2-CH2-CH3) ; 0,91 (t, 3H, CH2-CH3). 
 
 
[BMI]Cl : RMN 1H (acétone d6, 250 MHz) : δ (ppm) = 10,95 (s, 1H, N-CH-N) ; 7,92 (d, 2H, 
CH=CH, 3JH-H = 18,4 Hz) ; 4,47 (t, 2H, CH2-N) ; 4,12 (s, 3H, CH3-N) ; 1,95 (quint., 2H, CH2-










[BMI]Br est préparé selon une méthode fournie par l’IFP (vide infra). LiNTf2 (Solvionic, 
99%) est utilisé sans traitements préalables. 
 
Dans un tricol de 2L, équipé d’une agitation mécanique, [BMI]Br (148,3 g, 0,68 mol) et 
LiNTf2 (196,7 g, 0,68 mol) sont mis en solution dans 600 mL d’eau distillée. La solution est 
laissé sous agitation vigoureuse pendant 14h. Deux phases se forment. La phase aqueuse 
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(supérieure) est retirée, puis la phase inférieure ([BMI][NTf2]) est lavée à l’eau, par fractions 
de 50 mL. Cette étape est répétée jusqu’à ce que les eaux de lavage ne troublent plus une 
solution de AgCl (0,1M), signifiant que tous les halogénures résiduels ont été extraits. Le 
liquide ionique est alors séché sous vide, à 80°C, pendant 24h.  
[BMI][NTf2] est obtenu sous la forme d’un liquide incolore, assez visqueux. (274,0 g, 0,65 
mol, rdt = 95 %).  
RMN 1H (acétone d6, 250 MHz) : δ (ppm) = 9,02 (s, 1H, N-CH-N) ; 7,75 (d, 2H, CH=CH, 
3JH-H = 14,2 Hz) ; 4,38 (t, 2H, CH2-N) ; 4,08 (s, 3H, CH3-N) ; 1,95 (quint., 2H, CH2-CH2-
CH2) ; 1,41 (sext., 2H, CH2-CH2-CH3) ; 0,97 (t, 3H, CH2-CH3). 
 
[BMI]Br : 
(bromure de 1-butyl-3-méthylimidazolium) 
 





Le méthylimidazole (Aldrich, 99%) est distillé sur KOH, sous pression réduite, avant 
utilisation. Le bromobutane (Fluka, 99,5% (GC)) a été séché sur tamis avant utilisation. 
 
Le méthylimidazole (48,46 g ; 0,58 mol) est introduit dans un tricol de 500 mL, équipé 
d’une agitation magnétique, d’une arrivée de gaz inerte et d’un réfrigérant. Le bromobutane 
(94,75 g ; 0,69 mol) est introduit progressivement à la seringue, sous agitation. La réaction est 
exothermique, il faut prévoir un bain froid à proximité. Le mélange est laissé 24 heures sous 
agitation, dans un bain d’eau à température ambiante. Il y a apparition de deux phases et la 
phase inférieure est coulée dans du toluène glacé. Un précipité blanc se forme en grattant la 
paroi avec une tige de verre, ou par addition d’une petite quantité de [BMI]Br. Le précipité est 
filtré sur fritté, à l’abri de l’air et rincé avec du toluène glacé. Le sel est ensuite séché sous 
vide.  
Le produit est obtenu sous la forme d’une poudre blanche cristalline, très hygroscopique. 
(110,8 g, 0,50 mol, rdt = 87%).  
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RMN 1H (acétone d6, 250 MHz) : δ (ppm) = 10,43 (s, 1H, N-CH-N) ; 7,89 (d, 2H, 
CH=CH, 3JH-H = 17,6 Hz) ; 4,45 (t, 2H, CH2-N) ; 4,09 (s, 3H, CH3-N) ; 1,94 (quint., 2H, CH2-
CH2-CH2) ; 1,39 (sext., 2H, CH2-CH2-CH3) ; 0,96 (t, 3H, CH2-CH3). 
 
 
Sels de l’anion tétracarbonylcobaltate : 
 
Na[Co(CO)4] : 
(tétracarbonylcobaltate de sodium) 
 
[Co2(CO)8] + 2 NaOH Co(OH)2 + 2 Na[Co(CO)4] 
(W. F. Edgell, J. Lyford IV ; Inorg. Chem. ; 1970 ; 9 ; 1932-1933) 
 
Le tétrahydrofurane est distillé sur sodium/benzophénone, sous atmosphère inerte. 
[Co2(CO)8] (Strem, 1-5% d’hexane) et NaOH (Aldrich, 97%) sont utilisés sans traitements 
préalables.  
 
[Co2(CO)8] (2,480 g, 6,9 mmol) est mis en solution, dans un tube de Schlenk sous argon, 
dans le THF distillé (30mL). La solution est laissée sous agitation, à température ambiante, 
pendant 10 min. NaOH (4éq./Co, 1,520 g, 37,6 mmol), finement broyée, est ajoutée 
rapidement sous flux de gaz inerte. Il se produit un dégagement gazeux de CO. La solution 
passe de brun sombre à jaune pâle, et un précipité mauve se forme. Le système évolue 
rapidement. Lorsque la solution est jaune très pâle, elle doit être séparée du précipité par 
filtration sur fritté, sous argon. Un temps de réaction trop long dégrade le sel en solution.  
Le sel Na[Co(CO)4] n’a pas été isolé, ni stocké, et la solution obtenue a été utilisée à la suite 
de sa préparation.  
IR (THF) : νCO (cm-1) = 2003 (vw) ; 1885 (vs). 
 
[BMI][Co(CO)4] : 
(tétracarbonylcobaltate de 1-butyl-3-méthylimidazolium) 
 
[BMI][Co(CO)4] + NaClNa[Co(CO)4] + [BMI]Cl  




[BMI]Cl, fourni par l’IFP, a été utilisé sans traitements préalables. L’acétone (Aldrich, 
99,9% (HPLC)) est stockée sur tamis moléculaire. La solution de [BMI]Cl dans l’acétone est 
dégazée par bullage de gaz inerte avant utilisation. 
 
Une solution de Na[Co(CO)4] dans le THF (20 mL) ([Co2(CO)8] : 2,092 g ; NaOH : 1,903 
g) est préparée comme précédemment décrit. Après filtration, le volume de solvant est réduit 
d’environ ¾ sous pression réduite à température ambiante. Une suspension de [BMI]Cl (3,6 
éq./[Co2(CO)8], 3,666 g, 21,0 mmol) dans l’acétone (10 mL) est ajoutée sous argon. Le 
système est laissé sous agitation pendant 24 heures, à température ambiante. La solution a pris 
une coloration verte et un précipité blanc s’est formé. La solution est ensuite filtrée sous 
atmosphère inerte et le solvant est retiré sous pression réduite à température ambiante. 
[BMI][Co(CO)4] est obtenu sous la forme d’un liquide ionique visqueux, de couleur bleue 
sombre. (1,675 g, 5,4 mmol, rdt = 44% sur le cobalt introduit).  
IR (acétone) : νCO (cm-1) = 2004 (vw) ; 1889 (vs).  
RMN 1H (acétone d6, 250 MHz) : δ (ppm) = 10,01 (s, 1H, N-CH-N) ; 7,85 (d, 2H, 
CH=CH, 3JH-H = 16,0 Hz) ; 4,42 (t, 2H, CH2-N) ; 4,09 (s, 3H, CH3-N) ; 1,92 (quint., 2H, CH2-
CH2-CH2) ; 1,36 (sext., 2H, CH2-CH2-CH3) ; 0,92 (t, 3H, CH2-CH3).  
RMN 13C (acétone d6, 100 MHz) : δ (ppm) = 206,3 (s, [Co(CO)4]-) ; 138,2 (s, N-CH-N) ; 
123,8 (d, CH=CH) ; 50,0 (s, CH2-N) ; 36,6 (s, CH3-N) ; 32,7 (s, CH2-CH2-CH2) ; 19,9 (s, 




(tétracarbonylcobaltate de bis(triphénylphosphoranylidène)ammonium) 
 
Na[Co(CO)4] + [PPN]Cl [PPN][Co(CO)4] + NaCl 
(Adaptée de : J. K. Ruff, W. J. Schlientz ; Inorg. Synth. ; 1974 ; 15 ; 87-88) 
 
[PPN]Cl (STREM, 97%) est utilisé sans traitements préalables. Le dichlorométhane est 
stocké sur tamis moléculaire et laine d’argent. La solution de [PPN]Cl dans CH2Cl2 est 
dégazée par bullage de gaz inerte avant utilisation. Le diéthyléther (Aldrich, 99%+, anhydre) 




Une solution de Na[Co(CO)4] dans le THF (30 mL) ([Co2(CO)8] : 2,480 g ; NaOH : 1,520 
g) est préparée comme précédemment décrit. Le volume de solvant est réduit d’environ ¾ 
sous pression réduite à température ambiante. Une solution de [PPN]Cl (1,33 éq./[Co2(CO)8], 
5,413 g, 9,1 mmol) dans CH2Cl2 (30 mL) est ajoutée sous argon. Le système est laissé sous 
agitation pendant 15 minutes, puis Et2O (45mL) est ajouté et un précipité commence à se 
former. Le mélange est alors mis au congélateur (-22°C) jusqu’à ce que la solution, de couleur 
émeraude, apparaisse limpide. Le mélange est alors filtré sous atmosphère inerte et le solvant 
est retiré sous pression réduite à température ambiante.  
[PPN][Co(CO)4] est obtenu sous la forme d’une poudre, de couleur vert pâle. (4,683 g, 6,6 
mmol, rdt = 45% sur le cobalt introduit). 




3 [Co2(CO)8]  +  12 Py 2 [Co(Py)6][Co(CO)4]2  
 
[Co2(CO)8] (STREM, 1-5% d’hexane) est utilisé sans traitements préalables. L’heptane 
(Aldrich, 99%) est distillé sur sodium et le toluène (Aldrich, 99%) sur sodium/benzophénone, 
sous atmosphère inerte. La pyridine (PROLABO, 99%) est distillée sur KOH avant utilisation. 
 
[Co2(CO)8] (1,731 g, 5,06 mmol) est mis en solution dans un mélange 1/1 toluène/heptane 
(30 mL) dans un Schlenk sous atmosphère inerte. La pyridine (1,628 g, 20,6 mmol) est 
ajoutée à la seringue par un septum. Sous agitation magnétique, un dégagement gazeux 
s’observe. Le mélange est laissé sous agitation à température ambiante pendant 2h. La 
solution est ensuite filtrée sur un fritté sous atmosphère inerte. Un solide brun se dépose sur le 
fritté mais la solution a gardé une coloration marron sombre. Le solide brun est rincé avec de 
l’heptane (3x10mL) et séché sous vide à température ambiante.  
[Co(Py)6][Co(CO)4]2 est obtenu sous la forme d’une poudre brune qui noircit rapidement 
au contact de l’air. (1,965 g, 6,7 mmol, rdt = 66% sur le cobalt introduit). 
IR (KBr) : νCO (cm-1) = 2006 (w) ; 1884 (vs). νC=N (cm-1) = 1602 (m).  










[Co2(CO)8] (STREM, 1-5% d’hexane) est utilisé sans traitements préalables. L’heptane 
(Aldrich, 99%) est distillé sur sodium, sous atmosphère inerte. Le diméthylformamide 
(Aldrich, 99%) est stocké sur tamis moléculaire et dégazé par bullage de gaz inerte avant 
utilisation. L’acide chlorhydrique en solution aqueuse (PROLABO, 35%) est utilisé sans 
traitements préalables. 
 
[Co2(CO)8] (2,152 g, 6,2 mmol) est mis en solution dans 30 mL d’heptane, dans un 
Schlenk sous argon. Le DMF (15 éq./Co, 13,713 g, 188 mmol) est ajouté à la seringue par un 
septum. Le mélange est laissé sous agitation à température ambiante, jusqu’à décoloration 
complète de l’heptane (environ 30min). Dans le même temps, il se produit un dégagement 
gazeux de CO et une phase liquide inférieure, de couleur rose, se forme. Le mélange est 
ensuite placé à 0°C, avant l’addition de HCl (20 éq./Co, 25,712 g, 246 mmol). La solution 
d’acide est ajoutée lentement par canule sous atmosphère inerte et avec agitation du mélange. 
A la fin de l’ajout, le mélange est laissé sous agitation à 0°C pendant 10min et la phase 
supérieure heptane se colore en jaune.  
Après décantation, la solution jaune de [HCo(CO)4] dans l’heptane (phase supérieure) est 
prélevée par canule et utilisée immédiatement à la suite de sa préparation.  






3 [Co2(CO)8] + 12 DMF 2 {[Co(DMF)6][Co(CO)4]2} 
[Co(DMF)6][Co(CO)4]2 + 2 HCl [Co(DMF)6]Cl2 + 2 [HCo(CO)4] 
(M. Haumann, R. Meijboom, J. R. Ross, A. Roodt ; Dalton Trans. ; 2004 ; 1679-1686) 
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[PyH][Co(CO)4][HCo(CO)4] + Py  
 
La pyridine (PROLABO, 99%) est distillée sur KOH avant utilisation. 
 
Une solution de [HCo(CO)4] dans l’heptane (30 mL) ([Co2(CO)8] : 2,017 g) est préparée 
comme précédemment décrit. La pyridine (590 mg, 7,5 mmol) est ajoutée à cette solution à 
0°C, sous agitation et sous atmosphère inerte. Un précipité jaune orangé se forme 
immédiatement. Le mélange est agité pendant 10 minutes, puis la solution surnageante est 
retirée à l’aide d’une canule équipée d’un filtre. Le précipité est alors lavé avec 3x10 mL 
d’heptane à 0°C.  
[PyH][Co(CO)4] est obtenu sous la forme d’un solide jaune orangé. (1,688 g, 6,7 mmol, 
rdt = 89% sur la pyridine). 




[HCo(CO)4] + Ph2Py [Ph2PyH][Co(CO)4] 
 
La 2,6-diphénylpyridine (ACROS, 97%) est utilisée sans traitements préalables. 
 
Une solution de [HCo(CO)4] dans l’heptane (30 mL) ([Co2(CO)8] : 2,781 g) est préparée 
comme précédemment décrit. Cette solution coulée par canule, sous agitation, sur la 2,6-
diphénylpyridine (2,384 g, 10,0 mmol) préalablement placée sous atmosphère inerte et à 0°C. 
Le solide blanc prend tout d’abord une teinte brune puis, après quelques minutes sous 
agitation, devient rouge orangé. La solution garde une légère coloration jaune. Le mélange est 
agité pendant 10 minutes, puis la solution surnageante est retirée à l’aide d’une canule équipée 
d’un filtre. Le précipité est lavé avec 3x10 mL d’heptane à 0°C. 
[Ph2PyH][Co(CO)4] est obtenu sous la forme d’un solide rouge orangé, qui se dégrade 
rapidement à température ambiante. (1,370 g, 3,4 mmol, rdt = 34% sur la pyridine). 






[HCo(CO)4] + Me3Py [Me3PyH][Co(CO)4] 
 
La 2,4,6-triméthylpyridine, ou 2,4,6-collidine (Aldrich, 99%) est utilisée sans traitements 
préalables. 
Une solution de [HCo(CO)4] dans l’heptane (30 mL) ([Co2(CO)8] : 2,152 g) est préparée 
comme précédemment décrit. La 2,4,6-triméthylpyridine (966 mg, 7,9 mmol) est ajoutée à 
cette solution à 0°C, sous agitation et sous atmosphère inerte. Un précipité jaune vif se forme 
immédiatement. Le mélange est agité pendant 10 minutes, puis la solution surnageante est 
retirée à l’aide d’une canule équipée d’un filtre. Le précipité est lavé avec 3x10 mL d’heptane 
à 0°C.  
[Me3PyH][Co(CO)4] est obtenu sous la forme d’un solide jaune. (2,037 g, 6,9 mmol, rdt = 
87% sur la pyridine). 
IR ([BMI][NTf2]) : νCO (cm-1) = 2008 (w) ; 1889 (vs). νC=N (cm-1) = 1640 (m).  
 
 




CoCl2 + 6 Py [Co(Py)6]Cl2   
(C. Postmus, J.R. Ferraro, A. Quattrochi, K. Shobatake, K. Nakamoto, Inorg. Chem., 1969, 8, 
1851-1855) 
 
CoCl2 anhydre (STREM, 98%+) est utilisé sans traitements préalables. La pyridine 
(PROLABO, 99%) est distillée sur KOH avant utilisation. 
 
CoCl2 (655 mg, 5,0 mmol) est introduit dans un ballon de 50 mL, équipé d’un réfrigérant 
et d’une agitation magnétique, et mis sous vide à 120°C pendant 2 heures. La pyridine (10 
mL) est introduite, sous atmosphère inerte, par un septum et le mélange est portée au reflux de 
la pyridine pendant 2 heures. La solution obtenue à 120°C est bleue intense et limpide. En 
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refroidissant à température ambiante, un précipité rose se forme. Le solide est ensuite filtré 
sous atmosphère inerte et séché sous vide à 40°C.  
[Co(Py)6]Cl2 est obtenu sous la forme d’une poudre cristalline de couleur rose. (2,352 g, 
3,9 mmol, rdt = 78%). 




CoCO3 + 2 HNTf2 Co(NTf2)2 + H2O + CO2 
 
CoCO3, xH2O (STREM, 45% Co) et HNTf2 (Aldrich, 95%) sont utilisés sans traitements 
préalables.  
 
HNTf2 (5,243 g, 17,1 mmol) est mis en solution dans de l’eau distillée froide (< 5°C), 
dans un ballon de 50 mL plongé dans un bain froid et équipé d’une agitation magnétique. 
CoCO3, xH2O (2,165 g) est introduit avec 10 mL d’eau distillée froide. Le mélange est mis 
sous agitation et un dégagement gazeux s’observe. Le mélange est laissé hors du bain, à 
température ambiante sous agitation, pour une nuit. Le lendemain, la solution est devenue 
limpide et rose. Le mélange est alors extrait avec 3x10 mL d’Et2O. L’éther solubilise une 
partie du Co(NTf2)2 et prend une coloration rose, mais la solution aqueuse reste colorée. 
L’éther est ensuite évaporé sous vide. 










Le système est constitué d’un réacteur en inox (Autoclave Engineers) de 300 mL (PS = 
408 bar, TS = 370°C) équipé d’une agitation mécanique, d’une alimentation de gaz, d’une 
admission de gaz inerte, d’une voie de prélèvement, d’une mise à l’évent et d’une soupape de 
sécurité réglée à 200 bar.  
La pression de gaz de synthèse est maintenue constante dans le réacteur et régulée par un 
détendeur. L’alimentation en mélange H2/CO (1/1) s’effectue à partir d’une capacité en inox 
de 1 L (PS = 210 bar). Cette capacité est remplie à partir des bouteilles B50 d’hydrogène et de 
monoxyde de carbone (Air Liquide) alimentant les laboratoires. Le remplissage s’effectue par 
couches alternées de 10 bar de chaque gaz, avec un temps de repos de 5 minutes entre chaque 
couche (PCO/PH2 = 1). Le mélange est laissé au repos au moins 30 minutes avant utilisation.  
Les essais sont réalisés en semi-batch, à pression et température constante. La chauffe est 
assurée par une coque chauffante et asservie à une régulation de température de type PID. 













Procédure d’essai catalytique : 
 
Les différentes solutions sont introduites dans le réacteur sous flux de gaz inerte, à l’aide 
d’une seringue équipée d’un robinet en inox et d’une aiguille longue en inox. La masse 
introduite pour chaque solution est connue précisément.  
L’heptane (Aldrich, 99%) et l’hex-1-ène (Aldrich, 97%) sont préalablement distillés sur 
sodium, sous atmosphère inerte. Le liquide ionique est préalablement dégazé sous vide et 
prélevé sous atmosphère inerte. 
Le liquide ionique (ca. 10 mL) est introduit en premier. Pour son introduction, le 
précurseur du cobalt (ca. 1,3 mmol de cobalt) est mis en solution dans un des solvants de la 
réaction. Les précurseurs de forme ionique sont mis en solution dans le liquide ionique et les 
précurseurs de forme neutre sont mis en solution dans l’heptane. Si elle n’est pas déjà 
comprise dans le précurseur, la base de Lewis de type pyridine est introduite en solution dans 
l’heptane (2 éq./Co). L’hex-1-ène (ca. 15 mL, S/Co = 100) est introduit en dernier. Le volume 
total d’heptane introduit est d’environ 45 mL. 
Le réacteur est pressurisé à 30 bar de H2/CO (1/1) et la température fixée à 60°C. Le 
mélange est mis sous agitation dans ces conditions pendant 30 minutes, afin d’effectuer 
l’étape de préformation du catalyseur. A la suite de cette étape, le réacteur est mis dans les 
conditions de la catalyse, habituellement 100 bar et 130°C. L’avancement de la réaction peut 
être apprécié par la diminution de pression dans la capacité. La réaction est arrêtée en fermant 
l'arrivée de gaz de synthèse et en coupant la chauffe et l'agitation. Après dépotage, les phases 
prélevées sont pesées et une fraction de la phase organique est utilisée pour l’analyse 














Analyses chromatographiques en phase gazeuse : 
 
Les produits de la réaction sont dosés par étalonnage interne en utilisant l’octane. 
Appareillage Clarus 500 (Perkin-Elmer) 
Colonne Elite-5 (Perkin-Elmer) (30m . 0,25mm . 0,25μm) 
Gaz vecteur H2 (14 psi) 
Détecteur FID 
Température à l’injecteur 250°C 
Température au détecteur 250°C 
Programme de température 2 min à 45°C ; 30°C/min ; 10 min à 250°C. 
 
Les coefficients de réponse ont été déterminés précisément pour l’hex-1-ène et le n-
heptanal. Les coefficients de réponse de l’hex-2-ène, de l’hex-3-ène et de l’hexane sont pris 
égaux à celui de l’hex-1-ène. Les coefficients de réponse du 2-méthylhexanal et du 2-
éthylpentanal sont pris égaux à celui du n-heptanal. 
Produit Tr (min) k (par rapport à l’octane) 
hexane 1,00  
hex-1-ène 1,23  
hex-2-ène 1,26 0,973 
hex-3-ène 1,29  
octane 2,96 1 
2-éthylpentanal 3,40  
2-méthylhexanal 3,46  
n-heptanal 3,78 0,705 
 
La masse de chacun de ces produits dans l’échantillon prélevé est calculée en fonction de 
l’aire de son pic selon la formule : mproduit/métalon = k . (Aproduit/Aétalon). 
Cette masse est ensuite ramenée à la masse totale de la phase organique recueillie après 
réaction et les nombres de moles de chacun des produits sont calculés afin de déterminer la 
conversion et les sélectivités. Le rapport n/iso est déterminé directement en effectuant le 
rapport des aires entre le pic du n-heptanal et la somme des aires pour les pics du 2-




Domaine de stabilité de [HCo(CO)4] et [Co2(CO)8] : 
 
Le domaine de stabilité des espèces neutres du cobalt a été étendu vers les basses 
pressions à partir de la lecture des droites présentées dans :  
B. Cornils In New Synthesis with Carbon Monoxide, J. Falbe (ed.), Springer-Verlag, 1980, 
p.17. 














0,1% mass. Co 0,2% mass. Co 0,4% mass. Co 0,9% mass. Co
 
De là, nous avons déterminer les équations de ces droites afin de les tracer sur une plage 
de pression plus large.  
% massique Co Equation 
0,9 y = 0,0294x – 0,1896 
0,4 y = 0,0298x – 0,7449 
0,2 y = 0,0301x – 0,9665 




Etudes infrarouge sous pression : 
 
Etude A : 
 
L’étude A (cf. IV.1.5.1.) a eu pour objet l’observation de [HCo(CO)4] lors d’une évolution 
de la pression et de la température, en présence d’heptane seul. La solution de [HCo(CO)4] a 
été préparée comme précédemment décrit, au départ de 1,012 g de [Co2(CO)8] et dans 20 mL 
d’heptane (13,523 g). La proportion massique de cobalt dans le milieu est de 1,7% au 
maximum. 
 
Etude B : 
 
L’étude B (cf. IV.1.5.2.) a eu pour objet l’observation de [Co2(CO)8] lors d’une évolution 
de la pression et de la température, en présence d’heptane seul. La solution contenait 0,798 g 
de [Co2(CO)8] dans 20 mL d’heptane (13,316 g). La proportion massique de cobalt dans le 
milieu est d’environ 1,9%. 
 
Etude C : 
 
L’étude C (cf. IV.2.2.1.) a eu pour objet l’observation de [Co(Py)6][Co(CO)4]2 lors d’une 
évolution de la pression et de la température, en présence d’heptane seul. La solution 
contenait 2,286 g de [Co2(CO)8], 2,123 g de pyridine (2éq./Co) et 20 mL d’heptane (12,802 
g). La proportion massique de cobalt dans le milieu est d’environ 4,5%. 
 
Etude D : 
 
L’étude D (cf. IV.2.2.2.) a eu pour objet l’observation de [Co(Py)6][Co(CO)4]2 lors d’une 
évolution de la pression et de la température, en présence d’heptane et de liquide ionique 
[BMI][NTf2]. La solution contenait 0,818 g de [Co2(CO)8], 0,718 g de pyridine (2éq./Co), 10 
mL de [BMI][NTf2] (15,417 g) et 10 mL d’heptane (6,787 g). La proportion massique de 





Etude E :  
 
L’étude E (cf. IV.4.3.) a eu pour objet l’observation du système [Co(NTf2)2] en présence 
de pyridine lors d’une évolution de la pression et de la température, dans un milieu 
heptane/[BMI][NTf2]. La solution contenait 2,674 g de [Co(NTf2)2], 0,688 g de pyridine 
(2éq./Co), 10 mL de [BMI][NTf2] (15,139 g) et 10 mL d’heptane (7,335 g). La proportion 
massique de cobalt dans le milieu est légèrement inférieure à 1,0%. 
 
Etude F : 
 
L’étude F (cf. IV.5.1.) a montré l’effet du liquide ionique [BMI][OTf] sur le dimère 
[Co2(CO)8], d’abord en l’absence puis en présence de pyridine. Le système se composait de 
0,709 g de [Co2(CO)8], 0,627 g de pyridine (2éq./Co), 10 mL de [BMI][OTf] (13,677 g) et 10 
mL d’heptane (6,921 g). La proportion massique de cobalt était ainsi de 1,0%. 
 
Etude G : 
 
L’étude G (cf. IV.5.2.2.) a engagé [Co(Py)6Cl2] dans un mélange heptane/[BMI][NTf2] 
dans un traitement sous pression par la température. La solution contenait 2,131 g de 
[Co(Py)6Cl2], 10 mL de [BMI][NTf2] (16,081 g) et 10 mL d’heptane (7,283 g). La proportion 
massique de cobalt dans le milieu était légèrement supérieure à 0,9%. 
 
Etude H : 
 
L’étude H (cf. V.3.1.) a engagé une solution de [PyH][Co(CO)4] dans [BMI][NTf2], en 
présence d’heptane, dans un cycle d’observations sous pression en fonction de la température. 
Le mélange se composait d’une solution de 0,198 g de [PyH][Co(CO)4] dans 1 mL de 
[BMI][NTf2] (1,377 g) et de 20 mL d’heptane (13,754 g). La proportion massique de cobalt 







Etude I : 
 
L’étude I (cf. V.3.2.) visait également à observer le comportement d’un 
[PyH][Co(CO)4]/[BMI][NTf2], mais cette fois en présence d’alcène. La composition du 
mélange ayant subi ce traitement était : 1,884 g de [PyH][Co(CO)4] dans 10 mL de 
[BMI][NTf2] (13,750 g), 5 mL d’hex-1-ène (3,525 g) et 10 mL d’heptane (6,969 g). Dans ce 
cas, la proportion massique de cobalt dans le milieu atteignait 1,7%. 
 
Etude J : 
 
Lors de l’étude J (cf. V.3.3.), c’est le sel de pyridinium [Ph2PyH][Co(CO)4] qui a été 
soumis aux variations de température sous pression de H2/CO dans l’appareillage infrarouge. 
Le mélange était composé de : 1,370 g de [Ph2PyH][Co(CO)4] dissous dans 10 mL de 
[BMI][NTf2] (13,999 g) et en présence de 10 mL d’heptane (6,635 g). Ceci amène à une 
fraction massique de 0,9% de cobalt. 
 
Etude K : 
 
Lors de l’étude K (cf. V.3.4.), c’est une fraction d’environ 20 mL de phase organique qui a 
été prélevée lors de la catalyse par le système [Co2(CO)8]/Ph2Py/[BMI][NTf2] et la proportion 
de cobalt dans la cellule infrarouge sous pression n’est pas déterminable. En revanche, nous 
pouvons déterminer la fraction massique de cobalt contenu dans le mélange réactionnel de 
départ, qui a été adaptée afin de mieux observer les espèces du cobalt dans la cellule sous 
pression. Dans le réacteur d’hydroformylation, il a été introduit : 0,745 g de [Co2(CO)8], 
1,902 g de Ph2Py, 10,729 g d’hex-1-ène (15 mL), 14,535 g de [BMI][NTf2] (10 mL) et 29,322 
g d’heptane (45mL). Dans ce mélange se trouvait donc 0,4% de cobalt. 
Partie Expérimentale 
 208
Détails de l’analyse par diffraction X de [Co(Py)6][Co(CO)4]2 
 
Table 1. Crystal data and structure refinement for FHCatA. 
 
Identification code  FHCatA 
Empirical formula  C19 H15 Co1.5 N3 O4 
Formula weight  437.73 
Temperature  180(2) K 
Wavelength  0.71073 Å 
Crystal system  Monoclinic 
Space group  P 21/n  
Unit cell dimensions a = 9.4545(7) Å α= 90°. 
 b = 20.8533(15) Å β= 96.919(6)°. 
 c = 9.9075(7) Å γ = 90°. 
Volume 1939.1(2) Å3 
Z 4 
Density (calculated) 1.499 Mg/m3 
Absorption coefficient 1.327 mm-1 
F(000) 890 
Crystal size 0.35 x 0.33 x 0.12 mm3 
Theta range for data collection 3.32 to 26.37°. 
Index ranges -10<=h<=11, -26<=k<=26, -12<=l<=12 
Reflections collected 11114 
Independent reflections 3868 [R(int) = 0.0287] 
Completeness to theta = 26.37° 97.6 %  
Absorption correction Semi-empirical from equivalents 
Max. and min. transmission 0.8196 and 0.6017 
Refinement method Full-matrix least-squares on F2 
Data / restraints / parameters 3868 / 0 / 250 
Goodness-of-fit on F2 1.055 
Final R indices [I>2sigma(I)] R1 = 0.0336, wR2 = 0.0785 
R indices (all data) R1 = 0.0453, wR2 = 0.0836 
Largest diff. peak and hole 0.364 and -0.294 e.Å-3 
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Table 2. Bond lengths [Å] and angles [°] for FHCatA. 
 
Co(1)-N(2)  2.2180(17) N(2)-Co(1)-N(2)#1 180.000(1)
Co(1)-N(2)#1  2.2180(17) N(2)-Co(1)-N(3) 91.54(6)
Co(1)-N(3)  2.2226(18) N(2)#1-Co(1)-N(3) 88.46(6)
Co(1)-N(3)#1  2.2226(18) N(2)-Co(1)-N(3)#1 88.46(6)
Co(1)-N(1)#1  2.2480(18) N(2)#1-Co(1)-N(3)#1 91.54(6)
Co(1)-N(1)  2.2480(18) N(3)-Co(1)-N(3)#1 180.00(5)
Co(2)-C(2)  1.751(3) N(2)-Co(1)-N(1)#1 91.09(6)
Co(2)-C(3)  1.758(3) N(2)#1-Co(1)-N(1)#1 88.91(6)
Co(2)-C(4)  1.760(3) N(3)-Co(1)-N(1)#1 88.63(7)
Co(2)-C(1)  1.762(3) N(3)#1-Co(1)-N(1)#1 91.37(7)
N(1)-C(11)  1.338(3) N(2)-Co(1)-N(1) 88.91(6)
N(1)-C(15)  1.344(3) N(2)#1-Co(1)-N(1) 91.09(6)
N(2)-C(25)  1.333(3) N(3)-Co(1)-N(1) 91.37(7)
N(2)-C(21)  1.343(3) N(3)#1-Co(1)-N(1) 88.63(7)
N(3)-C(31)  1.335(3) N(1)#1-Co(1)-N(1) 180.00(7)
N(3)-C(35)  1.345(3) C(2)-Co(2)-C(3) 110.28(14)
O(1)-C(1)  1.151(3) C(2)-Co(2)-C(4) 111.93(12)
O(2)-C(2)  1.156(3) C(3)-Co(2)-C(4) 108.29(13)
O(3)-C(3)  1.153(4) C(2)-Co(2)-C(1) 107.16(12)
O(4)-C(4)  1.153(3) C(3)-Co(2)-C(1) 112.03(15)
C(11)-C(12)  1.379(3) C(4)-Co(2)-C(1) 107.16(13)
C(12)-C(13)  1.374(4) C(11)-N(1)-C(15) 116.09(19)
C(13)-C(14)  1.364(4) C(11)-N(1)-Co(1) 119.79(15)
C(14)-C(15)  1.377(3) C(15)-N(1)-Co(1) 123.19(15)
C(21)-C(22)  1.375(3) C(25)-N(2)-C(21) 116.34(19)
C(22)-C(23)  1.363(4) C(25)-N(2)-Co(1) 121.09(14)
C(23)-C(24)  1.375(4) C(21)-N(2)-Co(1) 121.96(15)
C(24)-C(25)  1.381(3) C(31)-N(3)-C(35) 115.66(19)
C(31)-C(32)  1.379(3) C(31)-N(3)-Co(1) 120.06(15)
C(32)-C(33)  1.372(3) C(35)-N(3)-Co(1) 123.73(14)
C(33)-C(34)  1.381(3) O(1)-C(1)-Co(2) 178.1(3)




















Symmetry transformations used to generate equivalent atoms: #1 -x+1,-y+1,-z+1  
 
Résumé 
La réaction d’hydroformylation des alcènes demeure l’une des applications majeures de la catalyse 
homogène. La production annuelle de composés oxo ne cesse de croître et les complexes du cobalt y 
jouent un rôle important. L’Institut Français du Pétrole a conçu un système catalytique biphasique, qui 
palie les inconvénients des anciens procédés, où un complexe du cobalt est allié à une base de Lewis 
azotée et un liquide ionique. Ce système résout les problèmes de recyclage du catalyseur, tout en 
conservant une activité satisfaisante.  
Dans cette étude, nous nous sommes attaché à la compréhension des mécanismes mis en jeu en 
observant le comportement du système {[Co2(CO)8]/Py/Liquide ionique} par spectroscopie infrarouge 
sous pression. L’activité catalytique a été attribuée au complexe hydrurocarbonyle [HCo(CO)4] dont la 
formation est discutée selon des équilibres d’oxydo-réduction, en accord avec la littérature. Le cobalt 
est impliqué sous plusieurs formes, carbonyle ou non, parmi lesquelles le complexe ionique 
[PyH][Co(CO)4] a été identifié comme permettant la régénération de [HCo(CO)4] selon un équilibre 
acido-basique. Ces travaux présentent également la structure cristallographique inédite du complexe 
[Co(Py)6][Co(CO)4]2. 
 
Mots clés : hydroformylation ; complexes carbonyle du cobalt ; bases de Lewis ; liquides 
ioniques ; infrarouge sous pression. 
             
Abstract 
Hydroformylation of alkenes remains, nowadays, a major application in homogeneous catalysis. 
Annual production of oxo products is still increasing and cobalt carbonyl complexes are playing an 
important role in this field. The Institut Français du Pétrole has developed a biphasic catalytic system 
based on the association of a cobalt complex with a nitrogen-containing Lewis base in the presence of 
a non aqueous ionic liquid, which solves some of the former processes concerns of catalyst recycling 
and retains satisfactory catalytic activity. 
In this work, we focused on the understanding of the mechanisms involved in the catalytic 
behaviour of the {[Co2(CO)8]/Py/IL} system by the mean of high-pressure IR spectroscopic studies. 
Catalytic activity is to be attributed to the hydridocarbonyl complex [HCo(CO)4] of which formation 
lies on already suggested redox equilibriums. Cobalt is involved in this system under various forms, 
within which ionic [PyH][Co(CO)4] was identified as a potential source for [HCo(CO)4], according to 
an acid-base equilibrium. We also present here the X-ray crystallographic structure for the 
[Co(Py)6][Co(CO)4]2 ionic complex. 
 
Keywords: hydroformylation; cobalt carbonyl complexes; Lewis bases; ionic liquids; high-
pressure infrared spectroscopy. 
 
